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RESUMO
Uma das questões mais fascinantes que já foram levantadas pelos pesquisadores nas 
últimas décadas refere-se ao estudo dos compostos ricos em energia, tais como o ATP e o 
acetil-fosfato (AcP). A maioria das teorias que tratam da formação desta classe de compostos 
tem fiigido da demonstração experimental. O objetivo principal dessa tese é apresentar um 
modelo não enzimático, para a síntese do AcP, que considere o aspecto da dessolvatação do 
nucleófilo em reações de transferência de acila. A fim de se buscar uma melhor compreensão 
sobre este modelo, tomou-se necessária a realização de um estudo mais aprofiindado de efeitos 
de solventes e/ou eletrólitos sobre compostos orgânicos e sobre um sal inorgânico.
Deste modo, a primeira parte do trabalho descreve o comportamento halocrômico dos 
piridiniofenolatos na presença de iodeto de sódio para vários solventes próticos e apróticos. 
Sugere-se que os deslocamentos halocrômicos observados refletem principalmente 
perturbações no microambiente da porção doadora fenolato dos corantes, causadas pela 
proximidade dos cátions solvatados. O halocromismo dos piridiniofenolatos é interpretado à 
luz destas interações. A adição de um cátion à solução do corante leva à competição entre o 
solvente e a parte doadora do corante para os cátions adicionados. Esta competição depende 
da interação do corante com o solvente. Três casos extremos foram considerados neste 
modelo proposto; (i) uma interação forte entre o solvente e o grupo fenolato; (ii) uma 
interação forte (solvatação) entre o solvente e o cátion; (üi) interações firacas solvente-fenolato 
e solvente-cátion.
Na segunda parte da tese, a solvatação preferencial do corante solvatocrômico 
perclorato de N,N,N’,N’-tetrametiletilenodiaminoacetilacetonato cobre (II), 
[Cu(tmen)(aca)]^C104', foi estudada em diversas misturas binárias contendo um solvente 
hidroxilado (água, metanol, etanol ou 2-propanol) e um cossolvente aprótico (acetona, 
acetonitrila ou dimetilformamida). A solvatação preferencial é discutida e interpretada através 
de efeitos de ligações de hidrogênio que alteram a habilidade elétron-doadora “intrínseca” do 
solvente hidroxilado.
Finalmente, descreve-se a síntese do AcP, estudada em acetonitrila, à temperatura de 
40°C, reagindo-se acetato de 2,4-dinitrofenila (DNPA) com n-decilfosfato de
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benziltrimetilamônio. O produto foi identificado por uma adaptação do método de Lipmarm 
para a determinação de acil-fosfatos e por IV.
A reação do DNPA com o n-decilfosfato mostra uma grande dependência do meio 
aprótico. A adição de pequenas quantidades de água reduz enormemente a magnitude das 
constantes de velocidade de pseudo-primeira ordem. Um estudo realizado demonstrou que o 
rendimento em AcP diminui com a adição de água, enquanto a percentagem de éster 
hidrolisado aumenta proporcionalmente. Demonstra-se desta forma que o íon n-decilfosfato 
dessolvatado atua eficazmente como nucleófilo em reações de transferência de fosfato. A sua 
eficiência enquanto nucleófilo diminui com . a adição de água, porque ela dificulta a sua 
aproximação do centro reacional. Neste caso, ele pode atuar de maneira mais eficiente como 
catalisador básico geral, promovendo a hidrólise do éster.
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ABSTRACT
Most theories of the formation of energy-rich compoimds, such as ATP and acyl 
phosphate residues, have eluded experimental demonstration. Here, we describe a system 
which allows the facile formation of acetyl phosphate derivatives, by means of restricting the 
quantities of water available in the reacting system. In order to obtain a better understanding 
of this model, it was made a study more detailed of the solvent effects and/or electrolytes on 
organic dyes and a inorganic salt.
The first part of this work describes the halochromic behaviour of some 
pyridiniophenoxide dyes in the presence of sodiimi iodide which is described in a variety of 
protic and aprotic solvents. It is suggested that the observed halochromic shifts mainly reflect 
perturbations in the microenvironment of the phenoxide moiety of the dyes, caused by the 
proximity of solvated cations. The halochromism of the pyridiniophenoxide dyes is interpreted 
in the light of these interactions. The addition of a cation to a solution of the dye establishes a 
competition between the solvent and phenoxide end of the dye for the positively charged added 
species. This competition is itself dependent on the dye-solvent interaction. Three extreme 
cases were considered in this proposed model: (i) a strong interaction between the solvent and 
the phenoxide group; (ii) a strong interaction (solvation) between the solvent and the cation; 
(iii) weak solvent-phenoxide and solvent-cation interactions.
In the second part of this thesis, the preferential solvation of the solvato-chromic dye 
N,N,N’,N’-tetramethylethylenediaminoacetylacetonatocopper (H) perchlorate (1), 
[Cu(tmen)(aca)]^C104', in binary mixtures comprising one hydroxylic component (water, 
methanol, ethanol or 2-propanol) and a non-protic co-solvent (acetone, acetonitrile or 
dimethylformamide) is discussed and interpreted in terms of hydrogen-bonding effects which 
alter the ‘intrinsic’ electron-donating ability of the hydroxylic solvent.
Finally, the synthesis of acetyl phosphate (AcP) was studied in anhydrous acetonitrile at 
40“C by reaction between 2,4-dinitrophenyl acetate (DNPA) and benzyltrimethylammonium n- 
decylphosphate. The formation of AcP was followed by an adaptation of Lipmann method for 
determination of acyl phosphates and by I.R.
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The rate of the reaction under consideration shows a dramatic dependence on the 
water content of the aprotic solvent. The add of little amounts of water reduces dramatically 
the magnitude of,the pseudo-first order rate constants. It was showed that the AcP yield 
diminishes with the water addition while the yield of ester hydrolyzed proportionally increases. 
The main reason by which water promotes the inhibition of the acyl transfer reaction is the fact 
that solvation of the phosphate anion chemically decreases the nucleophilic ability of this 
compound, allowing simultaneously the appearance of the capability of this compound to act 
as a general base in the hydrolytic reaction.
APRESENTAÇÃO
Uma das questões mais fascinantes que já foram levantadas pelos pesquisadores nas 
últimas décadas refere-se ao estudo dos compostos ricos em energia, tais como o trifosfato de 
adenosina (ATP) e o acetil-fosfato (AcP). Embora as reações de hidrólise destes compostos já 
tenham sido estudadas exaustivamente na literatura, modelos não enzimáticos que visem 
mimetizar in vitro a síntese enzimática destes compostos têm sido muito pouco explorados.
As idéias principais sobre como as células utilizam compostos fosfatados como moeda 
de troca de energia foram lançadas inicialmente por Lipmann e tiveram larga aceitação pela 
comunidade cientifica até recentemente. Pensava-se até há algum tempo atrás que a energia de 
hidrólise dos compostos fosfatados seria determinada somente pela natureza química da 
ligação entre o grupo fosfato e o restante da molécula, independentemente do fato do 
composto estar no citossol ou no sítio ativo da enzima. Com o composto ligado à enzima, dar- 
se-ia a sua hidrólise e a energia resultante da quebra da ligação de fosfato seria empregada pela 
enzima para realizar trabalho. Na seqüência, os produtos seriam dissociados da enzima.
Resultados obtidos nos últimos anos por diversos grupos de pesquisa levaram a 
diferentes conclusões sobre o assunto, após descobrir-se que as energias de hidrólise de 
compostos fosfatados diferentes variam grandemente dependendo do fato de eles se 
encontrarem em solução ou na superfície da enzima. De acordo com a nova corrente, a síntese 
de compostos fosfatados como o ATP ou o AcP pode acontecer na superfície enzimática, sem 
a necessidade de energia, em um sítio hidrofóbico da enzima. A seguir, uma mudança 
conformacional da proteína aumenta a atividade de água no sítio catalítico, levando ao 
aimiento dos valores das constantes de equilíbrio para a hidrólise destes compostos. Assim, as 
constantes de equilíbrio, para a hidrólise de compostos ricos em energia, dependem da 
atividade de água e da composição iônica: a valor alto para a constante de equilíbrio em 
solução aquosa e um valor pequeno na superfície enzimática. De acordo com esta 
conceituação, a reversibilidade destas reações pode ser alcançada em laboratório, sob 
condições apropriadas.
o  objetivo principal da tese é apresentar um modelo não enzimático para a síntese dos 
compostos ricos em energia, considerando o aspecto não explorado da dessolvatação do 
nucleófilo em reações de transferência de acila.
Para a consecução do objetivo ambicionado, tomou-se necessária a realização de um 
estudo mais aprofiindado dos efeitos de solventes e/ou de eletrólitos sobre compostos 
orgânicos. O fenômeno da solvatação preferencial de um sal também foi estudado. Um 
conhecimento maior deste assunto resultou de extrema importância para a montagem do 
modelo não enzimático a ser explorado, já que este modelo compreende a interação da água 
com um solvente aprótico adequado. Esta mistura binária, por sua vez, irá interagir com os 
reagentes e os produtos da síntese do composto rico em energia.
Deste modo, a tese encontra-se disposta em três capítulos. Na primeira parte, faz-se 
um estudo do efeito de sais sobre uma classe de corantes, os piridiniofenolatos. O segundo 
capítulo trata do importante fenômeno da solvatação preferencial de um sal em misturas 
binárias contendo um solvente aprótico e outro hidroxilado. No terceiro capítulo encontra-se 
finalmente a discussão do papel da água (ou a sua ausência) na formação de compostos ricos 
em energia nos sistemas biológicos.
CAPITULO 1




A adição de sais em um meio reacional pode alterar a velocidade e até mesmo o curso 
de muitos processos químicos. Estes efeitos salinos são explicados em geral como resultantes 
de mudanças da polaridade do meio pela adição de espécies iônicas.
Entretanto, o conceito de polaridade, embora seja facilmente compreendido de forma 
qualitativa (basta aqui lembrar uma regra bastante conhecida: “semelhante dissolve 
semelhante”), não pode ser definido quantitativamente com precisão por propriedades fisicas 
como a constante dielétrica (e) e o momento dipolar ([i). Tal constatação decorre do fato de 
que embora parâmetros como s e definam o solvente como um todo, não levam em conta as 
interações específicas das moléculas do soluto com o solvente.*’^  Estas interações 
intermoleculares incluem as coulômbicas entre íons, as direcionais entre dipolos, as indutivas 
de dispersão e as ligações de hidrogênio, além das interações por transferência de carga e 
solvofóbicas.
A complexidade das interações soluto-solvente é ainda maior quando um determinado 
sal é adicionado em xmi sistema composto, pelo meio e um soluto.
Um dos métodos mais extensivamente utilizados na química do estudo de soluções 
consiste na utilização de compostos solvatocrômicos para o estudo do efeito do solvente em 
nível microscópico-molecular. Estes compostos apresentam mudanças pronunciadas na 
posição (e algumas vezes na intensidade) de uma banda de absorção UVA i^s quando a 
polaridade do meio é alterada (solvatocromismo).^ ’'* Muitos compostos exibem este tipo de 
comportamento. Compostos solvatocrômicos podem sofi'er mudanças nos seus espectros de 
absorção quando sais são adicionados às suas soluções. Este fenômeno é chamado de 
halocromismo.
A utilização de compostos halocrômicos com o intuito de se investigar a polaridade de 
soluções salinas começou a ser feita na década de 60. Gordon verificou em um estudo 
envolvendo diversas soluções aquosas de merocianinas, na ausência e presença de sais de Na^ ,
e de tetraalquilamônio que aqueles compostos são halocrõmicos ® Kosower pôde 
demonstrar que a polaridade do solvente puro aumenta quando a ele é adicionado um 
determinado sal.® Provou isto adicionando ao meio uma sonda solvatocrômica, o iodeto de 1- 
etil-4-carbometoxipiridínio, que tem a sua banda solvatocrômica mudada quando a polaridade 
do meio muda. Davidson e Jencks estudaram as mudanças espectrais que ocorrem em 
soluções aquosas de uma merocianina na presença de diversos sais.’ Entretanto, os estudos 
envolvendo halocromismo ganharam grande impulso somente nos anos oitentas, com a 
utilização principalmente dos piridiniofenolatos como sondas solvatocrômicas.*"^ ®
O objetivo desta revisão será abordar trabalhos que tratam do fenômeno do 
halocromismo. Será dado um enfoque especial sobre o halocromismo dos piridiniofenolatos. 
Mostrar-se-á ainda como os compostos halocrõmicos aqui descritos podem ser empregados 
como unidades cromóforas na síntese de compostos cromoionóforos, que constituem uma 
classe de compostos muito importante dentro da química supramolecular.
l . l . l . l .  EMPREGO DE COMPOSTOS SOLVATOCRÔMICOS NA 
INVESTIGAÇÃO DE SOLUÇÕES SALINAS
Dentre os exemplos mais conhecidos de compostos solvatocrômicos, pode-se citar a 
classe dos piridiniofenolatos (e.g., compostos 1-3). Estes corantes começaram a ser 
investigados por Dimroth e col.“ há três décadas. Eles apresentam uma grande sensitividade 
para pequenas mudanças no meio e para a adição de sais em um solvente determinado.^  De 
acordo com a feliz analogia criada por Reichardt,^  a sensibilidade destes compostos pode ser 
comparada à da princesa do conto de Andersen^  ^ “A princesa e o grão de ervilha”, que era 
capaz de perceber um grão de ervilha debaixo de vinte colchões e vinte acolchoados.
O piridiniofenolato mais conhecido é o composto 2,6-difenil-4-(2,4,6-trifenilpiridínio)-
1-fenolato (composto 2), que foi popularizado pelo seu emprego na confecção da escala de 
polaridade Et(30) (refs. 13-15) e que é comercialmente disponível atuahnente.*®
A idéia de se medir a polaridade de soluções salinas utilizando-se piridiniofenolatos 
solvatocrômicos como sondas foi testada para uma variedade de solventes e eletrólitos, 
empregando-se como corante a betaína 1.^ ’ Inspirando-se no tratamento originahnente
1: Ri = H; R2 = H 
2 : Ri = H; R2 = Ph 




proposto por Langhals** para expressar a polaridade de misturas líquidas binárias, em função 
da concentração do componente mais polar, trataram-se as soluções salinas como misturas 
binárias onde 0 sal solvatado era o cossolvente mais polar. Desta maneira foi possível obter 
uma equação simples, ajustável a uma variedade de processos químicos que exibiam efeitos 
salinos.*®’^ ” Este tratamento foi estendido a soluções salinas contendo um corante 
solvatocrômico,*’ resultando imi estudo sistemático sobre a polaridade de soluções alcoóhcas 
de eletrólitos, utilizando-se o piridiniofenolato 2 como sonda.^ * A equação resultante 
relacionava a polaridade da solução salina, dada pelo correspondente valor de E t(3 0 ), com a 
concentração molar do sal presente, para vinte combinações sal/solvente.
Posteriormente, a mesma equação foi testada com sucesso por Langhals“  para 
soluções de LÍCIO4 em ácido acético, sistema este que havia sido utilizado anteriormente por 
Winstein e col. em estudos de formação de pares iônicos.“  Langhals empregou como corante 
solvatocrômico uma imida (composto 4), base da escala empírica S de Zelinskii.^
Ficava claro assim que outras sondas solvatocrômicas eram capazes de registrar 
variações de polaridade em soluções salinas, a exemplo do que havia sido feito com as betaínas 
de Reichardt. Uma destas sondas, o corante dicianobis(l,10-fenantrolina) ferro (II) (composto 
5) de fácil obtenção,“  exibia um comportamento solvatocrômico que se correlacionava bem 
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Além disso, o corante S exibia um comportamento redox reversível, o que o fazia 
especialmente interessante como sonda em estudos por voltametria cíclica de soluções salinas. 
Gráficos da variação do potencial de 5 em fimção da concentração de sal adicionado 
forneceram curvas que tenderam para um patamar.^ ’ A aplicação de um modelo teórico,“  
derivado de outros processos eletroquímicos, envolvendo associações com cátions^ '^“  
resultaram em um tratamento que corroborava a equação empírica anteriormente obtida.^ *
1.L1.2. HALOCROMISMO DE PIRIDINIOFENOLATOS
A análise sistemática dos resultados das medidas de polaridade de soluções salinas, 
através de sondas solvatocrômicas, colocou em evidência a falácia deste propósito. O que se 
mede não é uma propriedade macroscópica da solução salina, mas simplesmente a interação da 
sonda com o eletrólito. No caso de piridiniofenolatos, esta interação se dá entre o cátion 
presente e o fragmento fenolato doador do corante.^ ^® Observa-se por exemplo que a adição 
de Kl, Nal, Lil, Bali, Ca(SCN)2 e Mg(C104)2 em soluções do composto 2, em acetonitrila, 
causa deslocamentos hipsocrômicos variados na sua banda de transferência de carga (TC) 
intramolecular.^  Este deslocamento aumenta com o aumento da carga efetiva do cátion 
(carga do íon/raio do íon), ou seja, Cs^  < Rb^  < K^  < Na"^  < Li"^  < Ba^ "^  < Ca^  ^<
Um gráfico do deslocamento hipsocrômico induzido pelo sal (Ex(30)) em fimção das cargas
efetivas dos cátions dos sais adicionados em acetonitrila mostra uma correlação linear bastante 
boa (r = 0,989).'“’'** Os ânións têm pouca influência no halocromismo destes compostos.^ *
Reichardt sugeriu inicialmente para este tipo de efeito salino a utilização do termo 
halocromismo negativo (positivo) para o deslocamento hipsocrômico (batocrômico) da banda 
de absorção UVA i^s de um composto dissolvido com o aumento da concentração do sal.^ 
Esta definição foi criada por analogia com a definição de solvatocromismo* e recebeu bastante 
aceitação.'*  ^ De acordo com Reichardt, o halocromismo das betaínas 1-3 constitui o que foi 
chamado por ele de “halocromismo genuíno ou verdadeiro”,*’^  o qual é diferente do 
halocromismo primeiramente descrito por Baeyer e ViUiger'*^  no início do século. O termo 
introduzido por estes pesquisadores diz respeito à mudança de coloração de um composto 
dissolvido pela adição de ácido ou base. Neste caso, uma reação química transforma o 
composto incolor em um colorido. No halocromismo dos piridiniofenolatos, este 
deslocamento não é causado por alterações químicas do cromóforo. Reichardt e col. 
sugeriram então o termo “halocromismo negativo (positivo) verdadeiro”^ a fim de que seja 
feita a diferenciação do halocromismo introduzido por Baeyer e Villiger,'*^  do qual inúmeros 
exemplos'*®'®^  são conhecidos.
A banda de absorção na região visível do espectro das betaínas 1-3 resulta de uma 
transferência de carga intramolecular da parte doadora (fenolato) para o anel piridínio elétron- 
aceptor da molécula não-planar.®“* A posição desta banda TC depende da energia de ionização 
da parte elétron-doadora e da afinidade eletrônica da porção aceptora da molécula.®® Pela 
adição de um sal a uma solução do piridiniofenolato, o cátion, ao interagir eletrostaticamente 
com a parte elétron-doadora da molécula, aumenta a energia de ionização do grupo fenolato 
enquanto a afinidade eletrônica da parte aceptora do corante permanece inalterada.®’'** Esta é a 
explicação para o deslocamento hipsocrômico da banda TC que é observado em soluções 
salinas destes compostos.
Outros corantes solvatocrônaicos que incorporam o grupo doador fenolato também 
exibem um comportamento halocrômico, como é o caso de merocianinas como os compostos 
6 (ref 56) e 7 (ref 57), além da betaína 8 (ref 58), proposta por Ueda e Schelly como uma 
sonda pequena para o estudo de sistemas micelares.®’
6 : X = C 
7: X = N 8
Corantes halocrômicos que poderiam ser incluídos nesta família são a alizarina 9 e a 
purpurina 10, de especial interesse histórico pela sua utilização, desde a antiguidade, como 
bases de inúmeros pigmentos.
BergerhofF e Wunderlich®® isolaram em forma cristalina imia série de complexos metálicos dos 
correspondentes fenolatos, determinando suas estruturas por difração de raios-X. A variedade 
de cores obtidas para estes cristais, associada ao conhecimento inequívoco de suas estruturas, 
ilustram sobejamente a importância do fenômeno do halocromismo, registrado já por Vitrúvio 
e Plínio na Roma antiga.
Cabe finalmente a pergunta quanto a generalidade do comportamento halocrômico. 
Corantes solvatocrômicos que não possuem um grupo fenolato, capaz de complexação com 
um cátion, podem ainda exibir um comportamento halocrômico? A resposta é afirmativa. 
Complexos inorgânicos como 5 têm seus espectros alterados pela adição de cátions ao meio. 
O complexo quadrado planar bis(tetrametiletilenodiamino)bis(acetilacetonato) cobre (II) 
registra deslocamentos em sua banda solvatocrômica na região visível em presença de sms. 
Neste caso, entretanto, é a complexação com o ânion a responsável por estas alterações 
espectroscópicas, o que nos leva a uma distinção entre dois tipos de halocromismo, catiônico 
como em 2 e 5, e aniônico.^
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Finalmente, mesmo quando uma complexação com um sal não parece óbvia, a adição 
de um eletrólito a uma solução de um corante solvatocrômico pode eventualmente provocar 
alterações espectras importantes. Isto pode ser demonstrado para o corante 11, introduzido 
recentemente por Effenberger^*’“  como indicador para medidas de dipolaridade- 
polarizabilidade %* de solventes.
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A adição de iodeto de sódio a soluções de 11, em n-butanol, desloca batocromicamente a 
banda de transferência de carga, o que pode ser justificado pela estabilização crescente do 
estado excitado mais polar do corante pela presença do eletrólito.*^
I.I.I.3. COMPOSTOS CROMOIONÓFOROS
A descoberta, por Pedersen, dos éteres coroa e os estudos relacionados com a sua 
habilidade em formar complexos^’®^ levaram ao florescimento da química supramolecular.“  
Os éteres coroa fazem a complexação seletiva de cátions e podem ainda realizar a 
complexação enantiosseletiva de substratos opticamente ativos.®’ A idéia de se adicionar uma 
unidade cromofórica à estrutura dos éteres coroa levou ao surgimento de uma nova classe de 
corantes conhecidos como cromoionóforos.“  Com estes corantes, a complexação seletiva de 
cátions pode ser acompanhada visuahnente por uma mudança de cor na mesma molécula. 
Diferentes íons alcalinos e alcalino-terrosos causam mudanças de cor diferentes, sendo 
normalmente observados efeitos significativos com cátions que se ajustam seletivamente dentro 
das unidades éteres coroa.*’ ’  ^ Assim, por exemplo, o cromoionóforo 12, em acetonitrila, 
sofre deslocamento hipsocrômico e abaixamento da absortividade molar de sua banda 
solvatocrômica na presença de íons alcalinos e alcalino-terrosos.’  ^ Entre os íons metálicos 
alcalinos, o Na"^  provoca um deslocamento maior (AXmax= 30,5 nm).’  ^ Com o cromoionóforo 
13 em acetonitrila, observa-se que o deslocamento hipsocrômico mais pronunciado entre os
íons alcalinos acontece com o íon (AX^ ax = 95 nm) ’  ^ Os íons alcalino-terrosos sempre 
conduzem a deslocamentos mais pronunciados que os íons alcaünos. Conclui-se que o ajuste 
do cátion à cavidade do éter coroa, e a interação do íon com o cromóforo, são juntamente 







Reichardt e col. recentemente separaram o halocromismo apresentado pelos 
piridiniofenolatos em dois tipos: halocromismo geral, mostrado pelos compostos 1-3 e o 
halocromismo cátion-seletivo.'”’’® A síntese da série de betaínas 14a-c demonstrou que cada 
um dos compostos da série complexa preferencialmente com um cátion, ou seja, a 
complexação depende do raio iônico do cátion que melhor se ajusta ao éter coroa.“*“ Assim, 
por exemplo, a solução violeta da betaína 14b, em acetonitrila, toma uma coloração vermelha 
carmim se a ela é adicionado iodeto de potássio, ou seja, ocorre um deslocamento 
hipsocrômico de 59 nm (ref 75), Como as mudanças de cor induzidas pelos cátions podem 
ser facilmente verificadas pelo olho humano, os autores sugeriram o uso destes 
cromoionóforos como indicadores de cátions.
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14a (n = 0): [15]-coroa-4-betaína 
14b (n = 1): [18]-coroa-5-betaína 
14c (n = 2): [21]-coroa-6-betaína
N N
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Dolman e Sutherland prepararam um piridiniofenolato contendo uma unidade criptante 
fenólica,’® o composto 15, que mostrou alta seletividade para o Na"^ . Kubo e col. 
recentemente desenvolveram um novo tipo de cromoionóforo, com a substituição do éter 
coroa por um calix-4-areno fiincionalizado com funções éster.”  O corante mostrou uma alta 
seletividade para o Na"^ . Kirschke e col.’* sintetizaram recentemente compostos 
cromoionofóricos do tipo arilazobutenoato que são seletivos para o Li^.
Muitos cromoionóforos estão sendo sintetizados com o objetivo de serem testados 
como sensores de íons metálicos alcalinos em fibras ópticas.’®’*® Estes compostos devem, 
entre outros requisitos, apresentar alta seletividade para o cátion a ser detectado, 
comparativamente com outros cátions comumente presentes em amostras a serem analisadas.*“
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1.1.2. OBJETIVOS E JUSTIFICATIVA
A década passada assistiu a um crescente interesse pelo fenôiheno do halocromismo 
de corantes, o qual é aparentado com o comportamento mais bem estudado do 
solvatocromismo destes compostos. Paralelamente a uma melhor compreensão daquele 
fenômeno, aplicações interessantes começaram a ser descritas, relacionadas com o tema mais 
amplo da química de sais em solução. A possibilidade de acompanhamento visual de processos 
químicos envolvendo espécies iônicas, através de sua interação com corantes, oferece um 
amplo leque de aplicações. Assim, desde a simples detecção específica de íons metálicos’'*  ^
passando pela síntese de novos condutores orgânicos,** ou pelo desenvolvimento de corantes 
que proporcionem a distinção visual de íons amónio opticamente ativos,*^ ou de espécies 
quirais associadas a íons alcalinos,*’ toda uma gama de pesquisas excitantes vem se 
desenvolvendo, relacionadas com os comportamentos aqui descritos. No campo biológico ou 
mecanístico, o desenvolvimento de modelos que reproduzam o papel dos cátions alcalinos ou 
alcalino-terrosos, pela sua capacidade de induzir transformações químicas,**"”  encontra 
paralelo no desenvolvimento, na pesquisa de novos materiais, de corantes ionóforos cujo 
fotocromismo pode ser controlado por cátions em solução.®'* A descoberta de novos sistemas 
halocrômicos e sua utilização em uma variedade de processos constitui assim uma área de 
pesquisa com amplas ramificações e aplicações fiituras.
A natureza das soluções químicas e das interáções soluto-solvente e solvente-solvente 
tem sido estudada extensivamente, conforme nos mostra a grande variedade de trabalhos sobre 
o assunto. Entretanto, muitos pontos permanecem obscuros e outros aspectos foram poucos 
estudados.
Um, dentre os aspectos a que nos referimos, trata das propriedades halocrômicas dos 
piridiniofenolatos. A elucidação deste problema importante é muito dificil pelo fato de que 
diferentemente de um pstudo solvatocrômico simples, que se faz com um sistema constituído 
por um solvente e o cprante, neste caso tem-se três componentes (o solvente, o corante e o 
sal). As descrições ejdstentes na literatura acerca do comportamento halocrômico da família 
dos compostos 1-3 mojstram-nos que o assunto merece ser melhor explorado.
O objetivo do presente estudo será buscar um modelo geral para o halocromismo dos 
piridiniofenolatos que interprete o fenômeno do halocromismo como decorrente de interações
14




O composto 2,6-difenil-4-(2,4,6-trifenil-l-piridínio)-l-fenolato (composto 2) foi 
preparado segundo procedimento descrito na literatura. O composto 3 (ref 35) nos foi 
gentilmente cedido pelo professor Christian Reichardt.
Perclorato de lítio (Fluka) e iodeto de sódio (Merck) foram secos por 12 horas em 
estufa a vácuo antes de serem empregados e foram guardados em dessecador.
Os solventes analiticamente puros foram purificados e secos por meio de 
procedimentos descritos na literatura.®®
Todas as medidas espectrais foram efetuadas em três espectrofotômetros, modelos 
Shimadzu 210A, Beckman DU-65 e Aminco DW-200, que estavam equipados com 
compartimentos para cubeta termostatizados para ± 0,rc. Os espectros sempre foram 
obtidos à temperatura de 25°C.
As concentrações dos corantes, em todos os casos, foram iguais a 5x10"“ M. Os 
valores de Et para os corantes 2 e 3 foram obtidos dos máximos para os comprimentos de 
onda (A^ ax), em nanometros, das bandas de transferência de carga dos corantes na região 
visível do espectro,*  ^ em um dado solvente, através da equação:
E t  =  2SS9VK..
A  seguir, os valores foram transformados para variações de E t (A E t), de acordo com a 
equação abaixo:
A E t ~  E t -  E t*
onde Et° e Ex representam as energias de transição para a banda de transferência de carga do 
corante na região visível do espectro na ausência e na presença do eletrólito, respectivamente.
O procedimento descrito a seguir pode ser generalizado para todos os experimentos 
realizados. Prepararam-se 100 mL de uma solução 5x10“* M em corante. A solução 
resultante foi então dividida em dois volumes iguais. Pela adição de uma quantidade 
determinada do sal, prepararam-se 50 mL de uma solução salina. Desta solução estoque foram 
então retiradas quantidades determinadas (e.g., 1, 2, 3, 4 mL), que foram transferidas para 
balões volumétricos de 5 e/ou 10 mL. Os volumes destes pequenos balões foram a seguir 
completados com a solução do corante sem sai. Todas as soluções preparadas foram agitadas 
em ultrassom por um minuto, e imediatamente colocadas em uma cubeta de quartzo com 10 
mm de canamho óptico a fim de se fazer os espectros.
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1.3. RESULTADOS E DISCUSSÃO
1.3.1. RESULTADOS
Foram realizadas medidas espectroscópicas dos piridiniofenolatos 2 e 3 em vários 
solventes orgânicos na presença de concentrações crescentes de iodeto de sódio e perclorato 
de lítio. O corante 2 foi utilizado em uma série de álcoois (metanol, etanol, 2-propanol, 1- 
butanol e 2-butanol), sendo os resultados obtidos empregados para a racionalização do 
fenômeno do halocromismo em solventes próticos. O corante 3 foi empregado no estudo dos 
solventes próticos metanol, etanol e 1-butanol. Estudos em soluções salinas de 2-propanol e
2-butanol com este corante não puderam ser realizados por causa da sua pequena solubilidade 
nestes solventes.
Foram utilizados os dois corantes nas medidas espectroscópicas de soluções de Nal nos 
solventes apróticos dimetil sulfóxido (DMSO), dimetilacetamida (DMA), acetonitrila e 
acetona.
As variações dos valores de E7  para as várias soluções de Nal estão mostradas nas 
figuras 1.1 e 1.3 para solventes próticos e nas figuras 1.2 e 1.4 para solventes apróticos. 
Conforme se pode observar pelas figuras, todas as curvas após um aumento inicial nos valores 
de E j  com a adição do sal tendem ou chegam a um platô para concentrações salinas mais 
altas. A quase linearidade observada nas curvas para os solventes metanol (curva e da 
figura 1.1) e DMSO (curva d das figuras 1.2 e 1.4) deve ser vista como vmi caso à parte.
1.3.2. DISCUSSÃO
Há duas correntes na literatura que buscam elucidar o halocromismo de corantes 
solvatocrômicos. A primeira corrente afirma que os deslocamentos halocrõmicos são 
observados quando um sal é adicionado ao meio, e que resultam de alterações na estrutura do 
solvente. Estas variações são então traduzidas por mudanças no espectro do corante.
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Variações em propriedades do solvente (e.g,, mudanças na força iônica ou no campo elétrico 
do solvente associado), provocadas pela adição do eletrólito ao meio, explicariam o fenômeno 
ob servad o.E stes efeitos não-específicos não excluem necessariamente efeitos específicos. 
O estudo destas interações é levantado pela segunda abordagem: o espectro do corante deve 
refletir as mudanças em seu microambiente, cujas propriedades são diferentes das do solvente 
como um todo. Esta heterogeneidade foi apontada por pesquisas envolvendo a solvatação 
preferencial de piridiniofenolatos em diversas misturas de solventes.®’'”
Embora seja difícil de se proceder à escolha sem ambigüidades de uma das duas 
abordagens,^ “  porque ambos os efeitos, (específicos e inespecíficos) operam naqueles 
sistemas, neste trabalho buscar-se-á enfatizar o halocromismo como resultando de 
mudanças no microambiente do corante através da adição de sal.
Estudos envolvendo a solvatação preferencial de piridiniofenolatos em misturas 
binárias de solventes mostraram que o espectro do corante deve refletir as mudanças em seu 
microambiente, que apresenta propriedades diferentes das do meio como um todo.^'”  Assim, 
o halocromismo negativo dos piridiniofenolatos pode ser ilustrado pela formação de um par 
iônico entre o grupo fenolato elétron-doador carregado negativamente e o cátion do sal 
adicionado, conforme o diagrama abaixo.'”
2: ?tmax = 626 nm(CH3CN) Xmax = 413 nm [CH3CN + Mg(C104)2] 
^max ~ 509 nm (H2O) 35 ^max = 480 nm [H2O + Mg(C104)2] 35
O halocromismo de piridiniofenolatos como o composto 2 se deve portanto à especial 
sensibilidade do grupo fenolato a espécies ou grupos eletrofilicos em solução. Sabe-se, por
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exemplo, que estes compostos são indicadores da capacidade doadora por pontes de 
hidrogênio do meio.*®*’^ ®^ Em soluções de piridiniofenolatos nas quais são adicionados fenóis 
observa-se uma supressão incompleta da banda de transferência de carga, a qual é explicada 
pela transferência de próton incompleta do fenol para o grupo fenolato.*"* Observou-se 
também que os valores de E t(3 0 )  aumentam bruscamente quando pequenas quantidades de 
nitrato de etilamônio são dissolvidas em soluções do corante 2 com diversos solventes. Um 
outro trabalho recente^ *"* relata medidas espectrofotométricas de ligações de hidrogênio entre 
o composto 2 e água, álcoois ou fenóis empregando-se acetonitrila como solvente. Diversas 
constantes de associação para os complexos- 1:1 formados por ligação de hidrogênio foram 
obtidas. Esta banda também pode ser suprimida em um solvente bastante apolar pela 
presença de cátions (e.g., A adição de pequenas quantidades de LÍCIO4 em uma
solução etérea do composto 2 causou um decréscimo da banda em 826 nm, ao qual seguiu-se 
o aparecimento de uma banda em 555 nm, devido à formação de um complexo corante- 
cátion.*“  Foi também observado que a adição de sais de amônio quaternários (B114NCIO4 e 
Bu4NBr) em uma solução do composto 2 em benzeno leva à formação de complexos 
fortemente associados entre a betaína e os cátions tetraalquil-amônio.^ ’ Os complexos são 
evidenciados pelo decréscimo gradual da intensidade da banda de absorção em A^ ax « 820 nm 
até a sua ausência total, simultaneamente ao aparecimento de uma nova banda de absorção 
(^ax = 650-660 nm). Esta banda deve corresponder ao aparecimento do complexo cátion- 
corante.^ ’
O efeito halocrômico dos piridiniofenolatos assemelha-se aos deslocamentos análogos 
observados quando se adiciona um solvente mais polar às soluções dos corantes em solventes 
orgânicos puros.^ Em ambos os casos ocorre o deslocamento hipsocrômico da banda de 
transferência de carga do corante sem grandes mudanças na sua forma. As curvas das figuras 
1.1-1.4, dos deslocamentos hipsocrômicos induzidos pelo sal em um dado solvente, após um 
aumento inicial do valor do deslocamento com a adição do sal, tendem ou chegam a um 
patamar para concentrações salinas mais altas, em conformidade com outros resultados da 
literatura.^ ’’
Variações da banda de transferência de carga do composto 3 em acetonitrila, em 
concentrações crescentes de LÍCIO4, são mostradas na figura 1.5. As variações espectrais
observadas concordam bem com as observações de Pocker e Ciula de que há a formação de 
um complexo corante-cátion.^ *' Para concentrações do sal (cg) menores que a concentração do
corante (cc), em solução, a banda de transferência de carga em 700 nm, que resulta da
interação entre o corante e o solvente puro, decresce em intensidade com um deslocamento 
hipsocrômico moderado após a adição do sal (figura 1.5, curvas 1 e 2). Quando Cg ~ Cq, a
banda de transferência de carga alarga-se e um grande deslocamento hipsocrômico ocorre 
quando o sal é adicionado (curva 3). Uma segunda banda bem definida aparece em um 
comprimento de onda máximo aproximadamente em 610 nm (curva 4), que se desloca 
hipsocromicamente com um decréscimo na intensidade após uma quantidade maior de sal ser 
adicionada (curva 5). É necessário entretanto, para isto acontecer, que quantidades muito 
grandes de sal sejam adicionadas.
As duas bandas aqui mencionadas devem corresponder a duas formas diferentes de 
interação do corante com o cátion. A primeira banda ocorre em soluções salinas muito 
diluídas e deve refletir interações do corante com o solvente, que são perturbadas na presença 
de cátions vizinhos. Pode-se dizer que aqui ocorre a formação de um par cátion-corante 
fi'acamente interligado, com o cátion estando separado do átomo de oxigênio fenóUco por 
camadas do solvente. Esta situação evolui para um par cátion-corante ligado mais fortemente 
após mais sal ser adicionado. O cátion solvatado agora se liga mais fortemente ao grupo 
fenolato do composto 3. Este par cátion-corante é ainda sensível à adição do sal, mas por 
causa da forte interação do cátion com o corante, quantidades muito grandes do sal são 
requeridas para induzir deslocamentos maiores.
Explicadas estas interações, pode-se agora interpretar o comportamento dos 
compostos 2 e 3 em vários solventes, mostrado nas figuras 1.1-1.4. Após um sal ser 
adicionado a uma solução do piridiniofenolato, estabelece-se uma competição entre o solvente 
e o corante (na sua metade fenólica) pelo cátion adicionado. A competição depende da 
interação do corante com o solvente. Pode-se então considerar três casos extremos no modelo 
proposto:
1) uma interação forte do solvente com o grupo fenolato;
2) uma interação forte do solvente com o cátion;
3) interações fi^ acas solvente-fenolato e solvente-cátion.
O primeiro caso aplica-se a solventes próticos polares como a água ou metanol. O 
cátion adicionado substitui com dificuldade moléculas de solvente da camada de solvatação do 
grupo fenolato. Ainda assim, o cátion, ao ser solvatado pelas moléculas do solvente, toma-o 
mais ácido, conforme o esquema abaixo:
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Este efeito, que aumenta com o aumento da concentração do sal, explica o halocromismo 
observado nestes sistemas como correspondentes a mudanças estruturais de pares cátion- 
corante separados por moléculas do solvente. Este efeito do solvente sobre o cátion 
adicionado decresce com a diminuição de sua habilidade em formar ligações de hidrogênio. 
Em solventes menos polares como 2-propanol e 2-butanol, este efeito é grandemente 
diminuído, conforme pode ser visto na figura 1.1, com a formação de pares cátion-corante 
ligados fortemente em concentrações pequenas do eletrólito.
O segundo caso pode ser exemplificado nas figuras 1.2 e 1.4 pelo halocromismo dos 
piridiniofenolatos em soluções de iodeto de sódio em DMSO e em DMA. Como se sabe, o 
DMSO é vmi solvente aprótico que solvata muito bem cátions a ele adicionados. Como
resultado da forte solvatação de Na pelo solvente, a perturbação do corante exercida pelo 
cátion é firaca.
No terceiro caso inclui-se um solvente como a acetona (ver novamente as figuras 1.2 e
1.4). Como as interações acetona-corante e acetona-Na'  ^são fi^ acas, a curva atinge o seu platô 
em concentrações do sal relativamente pequenas. O grau de halocromismo deste sistema é 
governado pelos fatores descritos nos dois primeiros casos. Acetona tem um valor de Ex(30)
(42,2 kcal mol )^ menor que o da acetonitrila (45,6 kcal mol V* Isto significa que a interação
da acetona com o corante é mais fi"aca que com a acetonitrila como solvente. Levando em
consideração o segundo caso, ou seja, a interação do solvente com o cátion, devemos esperar
um grau de solvatação maior por parte da acetona (número doador, ND=17 kcal mol'^  em
-1\ 108
oposição à acetonitrila, ND=14,1 kcal mol ) Os deslocamentos halocrõmicos observados 
para estes solventes nas figuras 1.2 e 1.4 indicam que a interação corante-solvente predomina 
sobre a interação solvente-cátion, determinando desta forma o grau de halocromismo nos dois 
solventes.
A adição de sais inorgânicos em solventes orgânicos na presença de um corante 
piridiniofenolato sempre causa um deslocamento hipsocrômico. O mesmo fenômeno ocorre 
em soluções aquosas de sais inorgänicos.^”^® Entretanto, o inverso acontece em soluções
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aquosas de muitos sais orgânicos. Quando brometos de tetraalquilfosfônio são adicionados em 
soluções aquosas do corante 2, são observados deslocamentos batocrômicos da banda de 
transferência de carga,que confirmam resultados obtidos anteriormente.^ ’ A explicação que 
se dá ao fenômeno, de que ele ocorre devido a mudanças na força iônica do meio, não é 
satisfatória, haja visto que a mesma causa (o aumento na força iônica do meio pela adição do 
sal inorgânico) leva a deslocamentos opostos no espectro do corante.
Uma explicação melhor é fiindamentada na heterogeneidade do sistema. Os 
piridiniofenolatos são compostos essencialmente hidrofóbicos. É bem conhecido que em 
misturas de solventes aquosos com um cossolvente orgânico, o corante 2 é solvatado 
preferencialmente pelo último. Utilizando-se estes argumentos, pode-se concluir que a 
adição de um cátion orgânico volumoso ao meio gradualmente faz a troca de moléculas de 
água na camada de solvatação do corante por espécies orgânicas apróticas e carregadas. O 
microambiente no qual o corante se encontra toma-se menos polar e o deslocamento 
batocrômico é observado.
Concluindo, apresenta-se aqui um modelo que explica o fenômeno do halocromismo 
dos piridiniofenolatos considerando-se essencialmente interações em nível microscópico. 
Efeitos halocrômicos não-específicos resultantes de mudanças induzidas pelo sal adicionado na 
estmtura do solvente, no entanto, não podem ser inteiramente excluídos. Pode-se afirmar 
ainda que é dificil estabelecer uma fi"onteira nítida entre estas duas abordagens mencionadas. 
Parece entretanto seguro afirmar, pelos resuhados aqui apresentados e por outros que 
abundam na literatura, que o fenômeno do halocromismo de piridiniofenolatos reflete 
praticamente efeitos específicos de associação corante-cátion. O trabalho recente de Kreevoy 
e Binder,^ ® por exemplo, tenta quantificar esta associação entre Li"^  e a betaína 2 em 
acetonitrila, mediante uma análise matemática dos espectros do corante na presença de 
quantidades crescentes de sal em solução.
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Figura 1.1. Variações dos valores de E t(3 0 )  de soluções alcoólicas de iodeto de sódio com 
0 aumento da concentração do sal. A concentração do corante 2 foi 5x10"^  M em todos os 
casos. As curvas mostradas são para as soluções de Nal em: (a) 2-butanol; (b) 2-propanol; (c) 
1-butanol; (d) etanol; (e) metanol.
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Figura 1.2. Variações dos valores de ET[(S02Me)3] de soluções de iodeto de sódio com o 
aumento da concentração do sal. A concentração do corante 3 foi 5xlO'^M em todos os casos. 
As curvas mostradas são para as soluções de Nal em: (a) acetona; (b) acetonitrila; (c) 







Figura 1.3. Variações dos valores de Ex[(S02Me)3] de soluções alcoólicas de iodeto de 
sódio com o aumento da concentração do sal. A concentração do corante 3 foi 5x10"* M em 





Figura 1.4. Variações dos valores de E t(3 0 ) de soluções de iodeto de sódio com o aumento 
da concentração do sal. A concentração do corante 2 foi 5x10"^ M em todos os casos. As 
curvas mostradas são para as soluções de Nal em: (a) acetona; (b) acetonitrila; (c) 
dimetilacetamida; (d) dimetil sulfóxido.
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Figura 1.5. Espectros do corante 3 em acetonitrila (Ccorante = SxlO"^  M) na presença de 
concentrações crescentes de perclorato de lítio. As concentrações do sal foram 4x10'^  M (1), 
3x10-  ^ M (2), 4x10-  ^M (3), óxlQ-  ^M (4) e 2x10-' M (5).
28
1.4. CONCLUSOES
O halocromismo dos piridiniofenolatos deve refletir perturbações induzidas pelo sal em 
nível microscópico, ou seja, na porção doadora fenólica da betaína. Estabelecemos neste 
trabalho um modelo de halocromismo para as soluções salinas dos piridiniofenolatos. Este 
modelo leva em consideração o fato de que é estabelecida uma competição entre o solvente e 
o corante (na sua metade fenólica) pelo cátion após um sal ser adicionado em uma solução do 
piridiniofenolato.
A competição depende da interação das três espécies presentes. Três casos extremos 
podem ser considerados; a) uma interação forte do solvente com o grupo fenolato (aplica-se 
quando o solvente é prótico polar, como a água ou o metanol); b) uma interação forte do 
solvente com o cátion (pode ser aplicado quando o solvente é prótico e solvata muito bem 
cátions); e c) interações fracas do solvente com o grupo fenolato e do solvente com o cátion 
(aplica-se para um solvente como a acetona).
A interpretação do halocromismo da classe dos piridiniofenolatos que aqui foi 
apresentada, pode ser aplicada para outros compostos halocrõmicos devido às semelhanças 
estruturais que existem entre eles, tais como a proximidade das metades doadora e aceptora 
ligadas uma a outra por ligações conjugadas.“* Como os grupos doadores em muitos corantes 
são fenolatos, pode-se esperar um comportamento semelhante destes compostos com o dos 
piridiniofenolatos. Assim, as conclusões deste trabalho podem também ser aplicadas em um 
grande número de compostos halocrõmicos. Diversos resultados que vêm sendo obtidos 
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CAPITULO 2
SOLVATAÇÃO PREFERENCIAL DE UM CORANTE ß- 
SENSITIVO EM MISTURAS BINÁRIAS CONTENDO UM 




As misturas de solventes são de extrema importância para o estudo de processos 
químicos. Dentre a larga variedade de utilizações, pode-se citar o seu uso em separações 
cromatográficas, em síntese orgânica, em estudos mecanísticos para reações em solução e 
também em hidrometalurgia. Em alguns casos, misturas de líquidos são obtidas da natureza, 
como no exemplo do petróleo ou dos extratos de óleos essenciais. Vários exemplos podem 
ainda ser encontrados, na literatura, de misturas de solventes que foram selecionadas por suas 
propriedades químicas, a fim de melhorar a solubilidade de um dado substrato, e para afetar a 
velocidade de formação e o rendimento de produtos desejados, pelo aumento e supressão de 
reatividade.^ ’^
Corantes solvatocrômicos têm sido empregados fi-eqüentemente na investigação das 
propriedades de misturas de solventes. O fato de que o seu comportamento em solução reflete 
principalmente interações específicas com o seu microambiente (ver o capítulo 1) tem feito 
deles sondas apropriadas para estudos de misturas binárias. As pesquisas realizadas nesta área 
envolvem fi-eqüentemente o campo das misturas de solventes prótico-aprótico, devido não 
somente ao largo uso daqueles meios em processos químicos, como também pela sua 
complexidade, com atrações dipolo-dipolo fortes ocorrendo lado a lado com interações por 
ligações de hidrogênio.
Quando imia molécula do corante é colocada em uma mistura de dois solventes, a 
composição local da mistura é, em geral, diferente da sua concentração como um todo. Tal 
fato pode ser demonstrado pela não-linearidade do deslocamento solvatocrômico da absorção 
UVATS do corante e/ou do seu espectro de emissão. Este comportamento não linear pode 
ser melhor visualizado por gráficos das energias de transição do soluto em fimção da fi-ação 
molar do solvente mais polar. A este fenômeno dá-se o nome de solvatação preferencial.
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Os corantes podem ser classificados em a- ou p-sensitivos, de acordo com a sua 
sensitividade às propriedades do meio. Deste modo, os corantes que são predominantemente 
sensitivos às propriedades elétron-aceptoras de um solvente recebem a denominação de a- 
sensitivos, enquanto os corantes P-sensitivos refletem principalmente as propriedades doadoras 
do meio. Esta classificação originou-se dos estudos de solventes através de equações 
multiparamétricas, desenvolvidas por Kamlet, Tafl e col.^ ’ que podem ser representadas 
pela forma geral mostrada abaixo:
XYZ = XYZo + S7C* + aa + bß + d8
onde XYZ representa tuna medida espectroscópica do efeito do solvente, ti* mede a 
polaridade/polarizabilidade do solvente, a  mede a sua habilidade para doar um átomo de 
hidrogênio para formar uma ligação de hidrogênio e ß a sua tendência para doar um par de 
elétrons para formação da ligação de hidrogênio. O parâmetro 6 modifica o efeito da 
polarizabilidade medida por iz* para certas classes de solventes.
Os corantes ß-sensitivos 4-nitrofenol e 4-nitrobenzamina são sensíveis para n* e ß, 
conforme foi mostrado por regressões lineares de variáveis múltiplas.^ ®’*® Já o corante de 
Dimroth e Reichardt, 2,6-difenil-4-(2,4,6-trifenil-l-piridínio)fenolato (ver o Capitulo 1), e o 
complexo de ferro dicianobis(l,10-fenantrolino)ferro (II) são dois ótimos corantes a- 
sensitivos, conforme foi demonstrado por Marcus.*’
A larga variedade de corantes solvatocrômicos empregados nos estudos de misturas 
binárias de solventes prótico-aprótico tem em comum o fato de que eles são geralmente 
fortemente sensíveis à habilidade aceptora do meio por ligações de hidrogênio.**'“  Desta 
forma, os desvios do comportamento ideal em misturas compreendendo solventes próticos são 
geralmente explicados como decorrentes de ligações de hidrogênio do solvente com o corante.
Pouquíssimos estudos empregando corantes que são sensíveis somente à capacidade 
elétron-doadora do meio foram realizados. Entre estes corantes, a série de sais de 
etilenodiaminoacetilacetonato cobre (II), preparados primeiramente por Fukuda e Sone,^ * são 
exemplos importantes de corantes que não são sensíveis à habilidade elétron-aceptora do 
meio, e são considerados sondas exclusivas para a habilidade doadora do solvente.*’ Foi
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demonstrado que a cor das soluções de um deles, o complexo quadrado planar perclorato de 
N,N,N’,N’-tetrametiletilenodiaminoacetilacetonato cobre (II) (corante 1), em diversos 
solventes relaciona-se linearmente com a capacidade doadora do meio.^ A sua banda 
solvatocrômica pode ser interpretada como uma banda de transição d-d que ocorre devido à 
interação do solvente doador com o íon metálico do complexo.“  Marcus e Migron 
recentemente empregaram o composto 1 na determinação do parâmetro ß de Kamlet e Taíl 
para alguns solventes e misturas de solventes.*’’ Um estudo do solvatocromismo do 




2.1.2. OBJETIVOS E JUSTIFICATIVA
Decidiu-se no presente trabalho estender o estudo solvatocrômico para misturas de 
solventes prótico-aprótico por algumas razões. Primeiramente, deseja-se detectar algum 
comportamento peculiar nestas misturas, com o propósito de se tentar explicar o seu 
comportamento não-ideal, observado em diversos trabalhos da literatura quando são utilizados 
corantes sensíveis à habilidade do meio em doar ligações de hidrogênio, ou seja, corantes a- 
sensitivos. Além disso, deve-se observar que o comportamento de misturas de solventes 
contendo componentes próticos é imprevisível. Métodos diferentes empregados na obtenção 
dos valores de ND (número doador) dos solventes levam a resultados diferentes, que devem 
refletir a ação indireta das ligações de hidrogênio em solução. Assim, a capacidade doadora 
total nestes solventes deve ser apreciavehnente diferente dos valores de ND para as moléculas
isoladas.^  ^ As variações nos números doadores devem em princípio ser observadas em 
misturas binárias de composição variável nas quais o grau de ligação de hidrogênio do 
cossolvente prótico muda com a sua fração molar na mistura. Embora o sistema seja 
simplificado quando um composto puramente P-sensitivo, sem interação direta por ligações de 
hidrogênio do corante com o cossolvente prótico, é empregado, os desvios do 
comportamento normal nestas misturas de solventes continuam a ocorrer. Esta antecipação 




Os espectros do corante 1 em todas as misturas binárias foram feitos em um 
espectrofotômetro modelo Beckman DU-65, equipado com compartimento para cubeta 
termostatizados para ± 0,rc. Os espectros sempre foram obtidos à temperatura de 25°C. 
Todas as concentrações do corante empregado estiveram na faixa de 2x10'  ^M.
O corante 1 foi preparado segundo o procedimento de Fukuda e Sone.^
Agua redestilada e álcoois analiticamente puros de procedência Merck foram 
empregados em todas as misturas. Os solventes apróticos (DMF, acetona e acetonitrila) foram 
purificados e secos de acordo com os métodos descritos na literatura.^  Todos os solventes 
foram guardados sobre peneira molecular antes de sua utilização.
Os valores de Vmax para o corante 1 nas diversas misturas binárias foram obtidos dos 
máximos para os comprimentos de onda (Xmax), em nanometros, da banda de transição d-d do 
complexo na região visível do espectro, através da equação:
=
o  procedimento descrito a seguir pode ser generalizado para todos os experimentos 
realizados. Prepararam-se 50 mL de uma solução 2x10"^  M em corante no solvente aprótico. 
Outra solução, de mesma concentração em corante, foi preparada desta vez usando-se o 
solvente prótico. Desta solução estoque retiraram-se quantidades determinadas (e.g., 1, 2, 3, 4 
mL), que foram transferidas para balões volumétricos de 5 e/ou 10 mL. Os volumes destes 
pequenos balões foram a seguir completados com a solução do corante no solvente aprótico. 
Todas as soluções preparadas foram agitadas em ultrassom por imi minuto, e imediatamente 
colocadas em uma cubeta de quartzo com 10 mm de caminho óptico a fim de se fazer os 
espectros. Os volumes dos solventes das soluções empregadas na realização das diversas 
misturas binárias foram transformados para massas, através das densidades conhecidas. Após
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a transformação nos números de moles correspondentes, foram obtidos os diversos valores das 
frações molares para os componentes mais polares (X).
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2.3. RESULTADOS E DISCUSSÃO
2.3.1. RESULTADOS
O comportamento solvatocrômico do composto 1 em misturas binárias envolvendo um 
solvente aprótico e outro hidroxilado (ROH) foi estudado neste trabalho. Foram utilizados 
como solventes apróticos a acetona, a acetonitrila e dimetilformamida (DMF). Os solventes 
próticos empregados foram a água, o metanol, o etanol e o 2-propanol. Os dados estão todos 
mostrados nas figuras 2.1-2.3, na forma de gráficos das variações nos máximos dos números 
de onda, v ^ , em função da fi-ação molar do componente mais polar (X). Na figura 2.1 são
mostradas as variações obtidas para as misturas acetona-água (curva (a)), acetona-metanol (b), 
acetona-etanol (c) e acetona-2-propanol (d). Na figura 2.2, as curvas mostradas são para as 
misturas de acetonitrila com água (a), com metanol (b), com etanol (c) e com 2-propanol (d). 
A figura 2.3 foi montada para as curvas de DMF com água (a) e com etanol (b).
Os dados dispostos na forma de gráficos (figuras 2.1-2.3) foram ajustados para 
equações polinomiais de terceira ordem por meio de um método de mínimos quadrados. Com 
exceção do comportamento observado para as misturas água-acetona, a equação geral Vmax = a 
+ bX + cX  ^ + dX' reproduziu todos os dados experimentais com muita precisão, conforme 
mostrado nas figuras. Os valores dos coeficientes a, b, c e d para cada mistura binária estão 
mostrados na tabela 2 .1. Os valores de v^ ax nas misturas acetona-água foram constantes e 
iguais a 16,86 x 10^  cm'* para fi-ações molares de água maiores que 0,13. Para as misturas 
binárias mais ricas em acetona, os valores de Vmax observados foram os seguintes [10'^  Vmax 
(X)]: 17,51 (0), 17,12 (0,03), 17,01 (0,05), 16,92 (0,075), 16,89 (0,1).
2.3.2. DISCUSSÃO
Pretende-se aqui inicialmente fazer uma distinção entre as misturas binárias contendo 
um solvente doador aprótico relativamente fi-aco, como a acetona e a acetonitrila e aquelas nas 
quais o solvente é o DMF, fortemente doador. Enquanto no último caso o corante 1 é
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solvatado sempre pelo DMF, nos sistemas acetona-ROH e acetonitrila-ROH a solvatação 
preferencial é mudada do componente hidroxilado para o cossolvente aprótico quando se passa 
da água para o 2-propanol.
O grau de solvatação do complexo pelo cossolvente hidroxilado, em cada mistura 
binária, pode ser compreendido melhor através dos dados da tabela 2.2. Os dados ali 
mostrados representam a percentagem molar estimada do componente hidroxilado ROH na 
camada de solvatação do corante 1 para cada mistura binária de composição molar 1:1. As 
percentagens de ROH foram obtidas pela utilização das equações polinomiais de terceira 
ordem dadas na tabela 2 .1, por meio da expressão;
onde os subscritos 0,5, 0, e 1 referem-se aos valores de Vmax calculados para as soluções nas 
quais X = 0,5, 0 e 1, respectivamente. De acordo com esta tabela, em uma mistura acetona- 
água 1 ; 1 (mol/mol), o complexo está rodeado exclusivamente por moléculas de água, enquanto 
em uma mistura envolvendo acetona e 2-propanol há 37% de moléculas do álcool na camada 
de solvatação do corante.
Os dados mostrados nas figuras e na tabela 2.2 para a acetona e acetonitrila nos 
mostram que o último solvente é mais eficiente na competição com o solvente hidroxilado para 
a solvatação do complexo. Observa-se que ocorre a solvatação preferencial por parte da 
acetonitrila em todas as misturas binárias com os álcoois. A situação somente é revertida 
quando o cossolvente prótico é a água (figura 2.2). Nas misturas binárias com a acetona 
observa-se a solvatação preferencial do complexo pela água e pelo metanol, enquanto as 
misturas acetona-etanol mostram um comportamento próximo da idealidade, com as fi-ações 
molares dos solventes nas misturas muito semelhantes às distribuições do solvente no 
microambiente que circunda o complexo (figura 2 .1).
A maior eficiência da acetonitrila quando comparada à da acetona para solvatar o 
complexo reflete provavelmente uma associação maior do primeiro solvente com o íon macio 
Cu (II), através de-mais fortes interações % do grupo -CN com o complexo planar .
A solvatação preferencial do corante 1 pelo DMF em misturas nitrometano-DMF foi 
atribuída à maior capacidade doadora do DMF.“  Quando um dos solventes é hidroxilado, 
entretanto, a situação é mais dificil de ser explicada.
Os valores de do corante 1 em solventes puros foram empregados para se medir a
capacidade doadora do meio.^ Uma correlação razoavelmente boa foi obtida entre e
valores dos números doadores de Gutmaim para vários solventes.^  ^ Seguindo estes resultados, 
as capacidades doadoras da água e de álcoois como o metanol, etanol e 2-propanol não devem 
diferir apreciavelmente e são maiores que as capacidades doadoras da acetona e acetonitrila. 
Isto é evidenciado pelos deslocamentos batocrômicos observados para a banda mais longa na
região visível do [Cu(tmen)(aca)]"^C104 em acetona ou acetonitrila quando um solvente
hidroxilado é adicionado. Entretanto, a solvatação preferencial do complexo pelo melhor 
cossolvente doador não é sempre observada (ver as figuras 2.1 (c-d) e 2.2 (b-d)). Os desvios 
anotados devem refletir interações indiretas do solvente, desde que ligações de hidrogênio do 
solvente com o soluto não podem ocorrer com o composto 1. A explicação destas interações 
indiretas é facilitada se considerarmos valores de ND diferentes para os cossolventes 
hidroxilados. Estas capacidades doadoras diferentes devem refletir ligações de hidrogênio 
entre as moléculas do solvente, que alteram a capacidade doadora das moléculas do solvente 
na esfera de solvatação do soluto.
A figura 2.2 mostra que o complexo de cobre é melhor solvatado pela acetonitrila que 
pelos álcoois, embora o valor de seja maior para a acetonitrila. Isto deve ocorrer devido à
natureza macia do íon Cu (II), levando-o a se associar melhor à acetonitrila que aos álcoois.
Esta situação muda completamente quando o cossolvente hidroxilado é a água. 
Comparações entre as figuras 2.1 (a) e 2.1 (d) e 2.2 (a) e 2.2 (d) mostram que a água solvata o 
corante 1 com maior eficiência que o 2-propanol. O oposto deveria ser verdadeiro, porque o 
grupo alquila em um álcool deveria tomar o grupo hidroxila mais básico que em água. O 
maior grau de solvatação do complexo pela água em comparação com o 2-propanol deve 
refletir diferenças de capacidade doadora através de ligações de hidrogênio nos dois solventes.
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Em misturas binárias o solvente prótico deve afastar o cossolvente aprótico da camada 
de solvatação do corante. Ele deve também estabilizar e reforçar, através de ligações de 
hidrogênio, outras.moléculas hidroxiladas presentes na camada de solvatação do corante. O 
soluto deve então apresentar o seu microambiente bastante hidrofílico, com o cossolvente 
hidrofóbico sendo expelido gradualmente da sua camada de solvatação. Isto é acompanhado 
por uma capacidade doadora aumentada dos ligantes ROH axiais, por causa de ligações de 




Embora a capacidade doadora das moléculas de ROH ligadas ao complexo de cobre 
macio seja fraca, os efeitos mencionados se opõem a ela, e no caso do solvente melhor doador 
de ligações de hidrogênio, a água, fazem-na mais hábil para superar a maior afinidade do 
complexo pela acetonitrila (figura 2,2 (a)).
Toma-se interessante, neste estágio, comparar as observações aqui discutidas com 
estudos similares já publicados envolvendo misturas binárias aquosas. Os dados aqui 
mostrados concordam muito bem com os valores de v encontrados na literatura para omax ^
corante 1 em solventes puros,*’ Os valores para P, a tendência elétron-doadora do meio, 
foram publicados anteriormente para várias misturas aquosas,“ ’^ ’’“
Migron e Marcus empregaram o corante 1 como um indicador P e seus dados para as 
misturas água-acetonitrila“  concordam bastante com os resultados apresentados aqui, se a
equação = 18,76 - 2,793P, obtida pelos mesmos autores,*’ é usada para converter ''max em 
valores de p. Assim, foi obtido imi valor de 16,86x10^ cm'* para o número de onda de 
absorção de 1 em água, um valor muito similar aos valores correspondentes em metanol 
(16,89x10^ cm'*), etanol (16,87x10^ cm'*) e 2-propanoI (17,00x10^ cm'*). Isto corresponde a
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um valor de ß para a água igual a 0,68, que é praticamente o mesmo relatado pelos autores 
(0,67) em seu estudo de misturas água-acetonitrila.*’
Krygowski-e col. realizaram estudos com várias misturas binárias aquosas, empregando 
como sondas solvatocrômicas 4-nitroanilina e N,N-dietil-4-nitroanilina,“  e obtiveram 
resultados que variam dos mostrados neste trabalho. A variação pode ser explicada pelo uso 
de indicadores que não são puramente ß-sensitivos.^ ’ Os resultados daqueles autores levam a 
um valor muito baixo de capacidade elétron-doadora para a água (ß = 0,19), muito menor que 
os valores obtidos para metanol (0,62), etanol (0,77) ou 2-propanol (0,88). Estes valores 
foram essenciahnente os mesmos que aqueles obtidos anteriormente por Taft e col.,“  que os 
üstaram entre colchetes como incertos.
Pode-se então concluir que na competição entre ROH e o cossolvente aprótico para a 
solvatação preferencial do complexo 1, ROH é grandemente favorecido à medida que ele se 
toma um melhor doador de ligação de hidrogênio. As conclusões concordam com as 
observações das figuras 2.1 e 2.2 e da tabela 2.2. A mudança do componente aprótico para 
um cossolvente melhor doador como o DMF leva a uma alteração na preferência de solvatação 
do complexo (figura 2.3 (a)): em misturas binárias aquosas não é solvatado preferencialmente 
pela água, mas pelo DMF (o solvente melhor doador). Entretanto, uma comparação entre as 
figuras 2.3 (a) e 2.3 (b) mostra que o comportamento geral também é mantido aqui: a água 
solvata o corante nas misturas DMF-H2O melhor que o etanol.
A discussão acima apresentada mostra as dificuldades para a obtenção dos valores de 
capacidade doadora inequívoca para os solventes hidroxilados. As ligações de hidrogênio são 
interações muito importantes que afetam o valor das capacidades doadoras no microambiente 
do soluto e conseqüentemente na associação dele com o solvente. As figuras 2.1-2.3 
demonstram a importância destas interações específicas para vários solventes hidroxilados. 
Estas interações são de tal maneira importantes que fazem a água compensar a sua fraca 
tendência intrínseca a se associar ao complexo. Tais interações tomam-se menos importantes 
para os álcoois, na ordem metanol > etanol > 2-propanol.
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Figura 2.1. Variações de do corante 1 em misturas binárias com a fração molar do



















H - - - - - - - - 1 -
0.2 0.4 0.6 0.8
Figura 2.2. Variações de do corante 1 em misturas binárias com a fração molar do
componente hidroxilado (X). (a) acetonitrila-água; (b) acetonitrila-metanol; (c) acetonitrila- 
etanol; (d) acetonitrila-2-propanol.
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Figura 2.3. Variações de do corante 1 em misturas binárias com a fração molar do 
componente hidroxilado (X). (a) DMF-água; (b) DMF-etanol.
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Tabela 2.1. Valores dos coeficientes a, b, c e d na equação polinomial Vmax = a + bX + cX  ^
+ dX^  para cada mistura binária.
mistura binária
Coeficientes/l 0
acetona-MeOH 17,51 -1,37 1,64 -0,84
acetona-EtOH 17,51 -0,30 -0,68 0,39
acetona-2-PrOH 17,51 -0,55 0,81 -0,69
acetonitrila-H20 17,30 -1,56 2,22 -1,16
acetonitrila-MeOH 17,30 -0,24 0,01 -0,22
acetonitrila-EtOH 17,30 -0,53 0,74 -0,71
acetonitrila-2-PrOH 17,30 -0,21 0,89 -1,04
DMF-H2O  ^ 16,58 -0,03 0,49 -0,19
DMF-EtOH 16,58 0,12 -0,56 0,72
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Tabela 2.2. Percentagem molar estimada do componente hidroxilado ROH na camada de 
solvatação do corante 1, para uma mistura binária com uma composição molar 1:1.
Cossolvente aprótico
ROH Acetona Acetonitrila DMF
H2O -100 74 30
componente MeOH 66 33
hidroxilado
(%) EtOH 46 34 4
2-PrOH 37 3 -
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2.4. CONCLUSOES
O estudo aqui apresentado demonstra a dificuldade em se utilizar o conceito de 
capacidade doadora para solventes hidroxilados. Quando são obtidas medidas 
espectroscópicas do complexo 1 em água e em pequenos álcoois alifáticos, os valores de ND 
são semelhantes. A explicação para o comportamento diferente quando a solvatação do 
corante 1 ocorre nas misturas binárias pode ser dada através de efeitos indiretos de ügações de 
hidrogênio. Estes efeitos explicam a ordem seletiva de eficiência do cossolvente ROH na 
solvatação preferencial do complexo. Esta eficiência aumenta na ordem 2-propanol < etanol < 
metanol < H2O, a mesma ordem crescente relativa para a habilidade destes solventes em 
formar ligações de hidrogênio.
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CAPITULO 3
SOBRE O PAPEL DA ÁGUA NA ACUMULAÇÃO 




Os organismos vivos precisam de energia para que possam desempenhar uma série de 
fiinções ligadas à vida, tais como o crescimento, movimento e reprodução. Alguns organismos 
são classificados como autótrofos; eles obtêm a energia de que necessitam do sol, através do 
processo de fotossíntese,*'  ^ sintetizando desta forma os seus nutrientes. Os nutrientes, 
verdadeiros estoques de energia sob a forma de ligações químicas, são empregados por outros 
organismos (denominados heterótrofos) que não podem realizar o processo de fotossíntese, a 
fim de poderem manter seus processos biológicos. Os alimentos são oxidados por um conjunto 
de catalisadores específicos e de alta eficiência, as enzimas, que utilizam a energia liberada 
durante o processo oxidativo para sintetizar compostos organofosfatados, que são empregados 
pelas células em seus diferentes processos.“ É esta a classe de compostos, dos quais o 
trifosfato de adenosina (ATP) é de longe o mais importante, que as células aproveitam quando 
precisam de energia para executar, por exemplo, a síntese de proteínas, o transporte ativo, os 
movimentos e a transmissão de impulsos nervosos.®
Os ésteres derivados do ácido fosfórico são muito numerosos e muitos deles são 
extremamente importantes por exercer um papel fimdamental nos processos ligados à vida. É 
impossível imaginar-se uma rota metabólica sem a participação desta categoria de compostos. 
Os materiais genéticos DNA e RNA, por exemplo, são fosfodiésteres. Sinâlarmente, a maior 
parte das coenzimas apresentam em sua estrutura grupos fosfato (Pi) e pirofosfato (PPi). De 
extrema importância bioquímica, o ATP, o fosfo-enolpiruvato (PEP), a fosfocreatina e os 
resíduos acilfosfatados são fosfatos que constituem as moedas de troca de energia nos 
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Figura 3.1. Estruturas de alguns compostos ricos em energia.
As energias liberadas nas reações de hidrólise das ligações P-0 são normalmente de 
pequena magnitude. Assim, por exemplo, nas reações de hidrólise de glicose-6-fosfato, 
monofosfato de adenosina (AMP) e glicerol-a-fosfato, ocorre uma diminuição nos valores das 
energias livres padrões em cerca de 2-3 kcal/moi (tabela 3.1),® que são valores que não 
encerram nada de especial. Entretanto, as reações de hidrólise nas ligações P-0 ou P-N do 
ATP, difosfato de adenosina (ADP), acetil-fosfato (AcP), fosfocreatina e PEP apresentam 
altas energias üvres padrões de hidrólise, variando entre -7 e -15 kcal/mol.®’* Por sua alta 
instabilidade termodinâmica, esta pequena classe de compostos recebe a denominação de 
“compostos ricos em energia” e diz-se que as suas ligações P-0 ou P-N são “ligações 
fosfatadas de alta energia”.’ Esta terminologia não é muito feliz por dar idéia errônea de que 
as ligações são muito fortes; na verdade, o conceito refere-se à alta capacidade termodinâmica 
do composto para reagir.
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Tabela 3.1. Energias livres padrões para as hidrólises de alguns compostos fosfatados (pH




ATP (para ADP) -7,30
AMP (para adenosina) -2,20
Glicose-6-fosfato -3,30
Glicerol-a-fosfato -2,20
* Todos os valores foram extraídos da ref 5
Cabe-nos neste momento repetir a pergunta formulada anteriormente por Westheimer:® 
“por que a Natureza escolheu os fosfatos?” De acordo com o mesmo autor, os fosfatos
representam a mais perfeita adaptação para desempenhar este papel por alguns motivos * Eles 
podem, por exemplo, Hgar dois nucleotideos e ainda sofrer ionização em pH próximo à 
neutralidade (pH fisiológico). A ionização é extremamente importante em meio biológico do 
ponto de vista da estabilidade cinética: a carga negativa sobre o grupo fosfato repele eventuais 
nucleófilos e protege o composto da hidrólise.^ ’*®
Além disso, há um motivo ligado à evolução dos organismos primitivos, evocado por 
Davis“ em 1958. Segundo este pesquisador, a evolução favoreceu metabólitos que podiam 
conservar-se dentro da membrana celular. Como a maioria das moléculas neutras tem alguma 
solubilidade em lipídios, podendo por este motivo atravessar a membrana, e a maior parte das 
moléculas ionizadas são lipofóbicas, as últimas foram as favorecidas. Os fosfatos estão na 
forma ionizada em valores de pH fisiológico e desta forma podem ser convenientemente 
guardados no interior das células. O princípio de Davis pode ser aplicado para inúmeros 
processos bioquímicos. Exemplos interessantes podem ser visualizados através da biossíntese 
dos aminoácidos essenciais. Nestes processos, todas as etapas envolvem a participação de 
espécies intermediárias carregadas negativa ou positivamente.
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Conforme mencionou-se há pouco, as cargas negativas protegem os anidridos 
fosfóricos ricos em energia do ataque nucleofílico pela água e outras espécies, conferindo-lhes 
uma grande estabilidade cinética em solução aquosa,*® não obstante o fato de eles serem 
termodinamicamente instáveis. Esta contraposição é importantíssima na natureza, porque 
garante que após a sua síntese, o composto não sofrerá hidrólise, esperando o momento certo 
para ser utilizado nos processos bioenergéticos. Mesmo assim, nestas condições, o uso destes 
compostos nos processos químicos que ocorrem nos sistemas biológicos seria inviável, não 
fosse o fato de as células terem a sua disposição as enzimas como catalisadores.
Pode-se observar, portanto, que o estudo dos compostos ricos em energia, em especial 
o ATP, representa uma das questões mais fascinantes das que vêm sendo estudadas nas últimas 
décadas, e será este o objeto desta revisão. Inicialmente, far-se-á uma rápida abordagem sobre 
a síntese e a hidrólise enzimáticas do ATP. A seguir, serão mostrados trabalhos que buscam 
elucidar o significado bioquímico dos compostos ricos em energia. Fmalmente, serão 
apresentados trabalhos recentes que tratam da modelagem enzimática envolvendo esta classe 
decompostos.
3.1.1.L PROPRIEDADES E MECANISMOS DAS FoFi-ATPases
Muitos artigos de revisão já foram escritos sobre o funcionamento e os aspectos 
mecanísticos desta enzima. Interessa-nos tão somente aqui apresentar uma visão geral 
sobre o assunto com a finalidade de facilitar a compreensão dos temas que serão apresentados 
em seguida.
Trifosfato de adenosina sintase ou ATP sintase ou FoFi-ATPase é a principal enzima 
que opera realizando transdução de energia nas mitocôndrias, cloroplastos e bactérias. Ela foi 
isolada primeiramente por Penefsky e col.^ * em 1960. A enzima FoFi-ATPase usa a energia 
derivada de um gradiente eletroquímico de prótons, gerado através da membrana por um fluxo 
de elétrons, para realizar a síntese endergônica do ATP a partir do ADP e fosfato inorgânico 
(P ) 12,13^ 2-24 Sa^ be-se isto porque preparações de FoFi muito purificado, incorporado no interior 
de micelas fosfolipídicas e acoplado a uma conveniente fonte de energia, catalisa a síntese do 
ATP 25 Q complexo FoFi pode ser separado em uma porção hidrofilica solúvel Fi e em uma 
parte hidrofóbica encaixada na membrana, Fo, que fimciona como um canal de prótons. Fo é 
composto por 3 subunidades, a, b e c das quais a subunidade b atravessa Fi, permanecendo
com Fo após a separação do complexo. Fi contém 5 subunidades (a, 3, y, Ô e s) e os sítios 
catalíticos, localizados nas subunidades P, que são responsáveis pela síntese do ATP. A 
disconexão de Fi do canal de prótons, que pode ser interpretado como a sua fonte de energia, 
transforma-o em uma ATPase ativa. Além de ser bastante hábil em hidrolisar o ATP, Fi 
também catalisa uma troca entre os átomos de oxigênio da água e os oxigênios dos grupos y- 
fosforila do ATP, durante a reação de hidrólise,^ ’ assim como a troca entre os oxigênios da 
água e os do Pi.
A estequiometria das subunidades do complexo FoFi-ATPase da Escherichia coli é 
a 3P3yÔEab2C9-i2. Modelos apresentados mostram um agregado assimétrico, composto por 
yÔ8ab2, no interior de um complexo cilíndrico externo composto por Dados
estruturais recentes para Fi de Escherichia coli, “  obtidos por microscopia eletrônica, 
demonstraram que as subunidades a  e P são elongadas e que formam um arranjo hexagonal. 
Neste arranjo, as subunidades ocupam posições equivalentes e alternadas. Bianchet e col.^  ^
apresentaram recentemente uma estrutura de raios-X com resolução de 3,6 Â para a Fi- 
ATPase mitocondrial. Os resultados demonstraram que as dimensões da enzima são 120 Â X 
120 Â X 74 Â e que as subunidades existem como arranjos triméricos. Todos os dados 
estruturais concordaram com os resultados obtidos por microscopia eletrônica.
Uma estrutura de raios-X de alta-resolução (2,8 Â) para a Fr ATPase mitocondrial 
bovina foi apresentada recentemente^ por Abrahams e col. Um dos grandes méritos deste 
trabalho é o de que seus resultados apresentam boa concordância com uma hipótese que vem 
sendo usada largamente nas últimas duas décadas para explicar a síntese do ATP pelas Fo Fi- 
ATPases: o mecanismo de mudança de ligação (“binding change mechanism”). Esta hipótese 
foi desenvolvida inicialmente por Boyer e col.“  em 1973 e estabelece que a síntese do ATP 
ocorre espontaneamente no sítio catalítico da enzima e que energia é necessária somente para 
soltar o ATP formado. A ligação dos substratos ao sítio catalítico também foi considerada 
uma etapa que requer energia.^ ® Isto deve decorrer do fato de que as interações proteína- 
ligante devem contribuir para a ligação muito firme do ATP. Ainda de acordo com a hipótese, 
a ligação dos substratos, a formação de ATP firmemente ligado á proteína e a liberação do 
produto ocorrem simultaneamente nos três sítios catalíticos, que interagem entre si 
permanecendo sempre 120° fora de fase durante o ciclo catalítico. Usando outras palavras, 
durante a síntese do ATP as estruturas dos três sítios catalíticos são diferentes, mas cada um 
deles passa ciclicamente de uma conformação na qual ADP e Pi estão fi-ouxamente ligados ao
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sítio catalítico para uma outra na qual os substratos estão firmemente ligados, ocorrendo neste 
momento a síntese espontânea do ATP. Finalmente o sítio catalítico abre-se, soltando o 
produto. As inúmeras evidências que são consistentes com o mecanismo da mudança de 
ligação foram revisadas recentemente por Boyer.**
O outro ponto principal do mecanismo da mudança de ligação refere-se à sugestão de 
que o ciclo catalítico ocorre devido ao movimento de rotação do agregado assimétrico de 
subunidades y6Eab2 em relação às subunidades asPsCp-n. Esta rotação deveria levar a 
mudanças conformacionais nas subunidades catalíticas. Estas mudanças seriam responsáveis 
pelo ciclo catalítico que conduz à síntese do ATP.“  Este movimento de rotação seria similar 
ao que ocorre no motor flagelar das bactérias, que também é alimentado por um gradiente de 
prótons através da membrana.^ ’’^ * Experimentos realizados, com o objetivo de se confirmar a 
sugestão, deram resultados negativos.** Entretanto, foram colhidas evidências de que ocorrem 
movimentos nas subunidades y, S e s no espaço central entre o arranjo hexamérico de 
subunidades a  e P na Fi-ATPase da Escherichia coli, e que estes movimentos são dependentes 
da presença dos nucleotideos.^ **’'*" Também foram colhidas evidências de que ocorre 
movimento nas subunidades da Fj-ATPase dos cloroplastos.'** A estrutura de raios-X de alta 
resolução apresentada por Abrahams e col.^ é compatível com a idéia da rotação do agregado 
assimétrico. Entre as observações extraídas que suportam esta hipótese, está a de que as 
diferenças entre os três sítios catalíticos são correlacionadas com a posição assimétrica da 
subunidade y.^ Embora os resultados apresentados sugiram que isto possa ser verdadeiro, 
trabalhos adicionais serão ainda necessários para a perfeita elucidação desta questão e de 
outras, como por exemplo, a forma como se dá a conexão entre Fo e Fi e a solução da 
estrutura de raio-X de alta resolução para Fq.*^
3.I.I.2. COMPOSTOS RICOS EM ENERGIA
O conceito de compostos fosfatados ricos em energia foi idealizado inicialmente por 
Lipmann* em meados deste século. As suas idéias sobre como as células utilizam compostos 
fosfatados como moedas de troca de energia foram aceitas até recentemente. De acordo com 
este autor, a energia de hidrólise de diferentes compostos fosfatados seria determinada 
somente pela natureza química da ligação entre o grupo fosfato e o restante da molécula, 
independentemente do fato de o composto encontrar-se em solução ou ligado ao sítio ativo da
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enzima. Uma vez que o composto fosfatado estivesse ligado à enzima, ele seria hidrolisado e a 
energia derivada da quebra da ligação de fosfato seria absorvida pela enzima para realizar 
trabalho. A seguir, os produtos dissociar-se-iam da enzima.
Nesta mesma época, Kalckar discutiu as ligações de alta energia como decorrentes da 
estabilização relativa, por ressonância, dos produtos da hidrólise dos compostos fosfatados em 
relação aos reagentes.'*^  Assim, ADP e Pi possuem mais estruturas de ressonância que o 
ATP, além do fato de o ATP apresentar estruturas de ressonância de contribuição muito 
pequena, com átomos de oxigênio apresentando três ligações e carga positiva adjacente ao 
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Hill e Morales'*^  sugeriram que, juntamente com os efeitos de ressonância, há um efeito 
eletrostático nos compostos ricos em energia como o ATP, ADP e PEP contribuindo para a 
sua mstabilidade termodinâmica. No ATP, por exemplo, ocorre uma repulsão eletrostática 
muito forte devido à proximidade das cargas negativas sobre os átomos de oxigênio vizinhos. 
Esta repulsão pode ser reduzida quando o ATP é hidrolisado para ADP e Pi. Esta sugestão de 
que a energia livre “eletrostática” no ATP pode ser transformada em energia para ser utilizada
em outros eventos foi exemplificada com o trabalho de Riseman e Kirkwood/*  ^ Estes 
pesquisadores sugeriram que a relaxação da actomiosina envolve a transferência de Pi do ATP 
para grupos alcoólicos da enzima. A cadeia da actomiosina é estendida pela repulsão entre 
cargas negativas dos grupos que estão interagindo, levando a enzima a guardar energia livre. 
A remoção do grupo fosfato carregado negativamente provoca a contração, com a enzima 
retomando ao seu estado original. A energia hvre guardada é convertida em trabalho.
Estudos teóricos empregando a teoria 7c-eletrônica dos orbitais moleculares foram 
realizados, nos anos cinqüentas, por Pullman e Pullman'*® para os compostos ricos em energia. 
Estes pesquisadores concluíram que a hipótese de Kalckar juntamente com a de HUl e Morales 
desempenham um papel muito importante nas reações de hidrólise do ATP, ADP, PEP e 
acetil-fosfato. Na década seguinte, Boyd e Lipscomb,“*® por meio de cálculos das estmturas de 
compostos ricos em energia empregando Hückel estendido, também chegaram à mesma 
conclusão.
Conforme podemos notar, todos os trabalhos que discutiram o conceito dos compostos 
ricos em energia, desde o trabalho original de Lipmann até o fijial da década de 60, abordam a 
questão do ponto de vista exclusivamente teórico. A interação do reagente e do produto com 
o meio reacional era sempre descartada porque acreditava-se, erroneamente, que o solvente 
não interferia nos valores das constantes de equilíbrio para as reações hidrolíticas dos 
compostos fosfatados. Esta questão é no entanto de grande importância porque a água 
interage fortemente com o composto fosfatado por meio de ligações de hidrogênio, 
acarretando alterações nas suas propriedades fisico-químicas.
No início dos anos setentas. George e col.“*’ publicaram um trabalho que tomou-se um 
marco no estudo desta classe de compostos. Analisando os aspectos termodinâmicos das 
reações de hidrólise, em diversos valores de pH para vários compostos ricos em energia, eles 
concluíram que os efeitos intramoleculares analisados acima têm importância secundária se 
comparados com a interação de reagentes e produtos com o solvente. Os autores analisaram, 
por exemplo, uma série de reações de hidrólise envolvendo pirofosfatos (tabela 3.2). O 
pirofosfato é o mais simples composto fosfatado de alta energia. Foi mostrado que em fase 
aquosa, o pirofosfato completamente protonado (H4P2O7) tem uma entalpia de hidrólise 4 kcal 
mol'^  mais negativa que a espécie P207'*'. Estes resuUados demonstram que a interação do 
pirofosfato com o solvente compensa muito bem a repulsão intramolecular muito forte da 
espécie completamente desprotonada. De acordo com esta nova proposta, a energia de
72
hidrólise de um composto fosfatado é determinada pelas diferenças nas energias de solvatação 
de reagentes e produtos. Quanto mais solvatado se encontra o composto, mais estável (i.e., 
menos reativo) ele, é. Um valor alto para a constante de equilíbrio de hidrólise do composto 
significa uma maior solvatação dos produtos da reação em relação aos reagentes.
Tabela 3.2. Reações de hidrólise do pirofosfato.“
Reação AH® (kcal mol'*)
H4P2O7 + H2O ^  H3PO4 + H3PO4 - 7,6
H3P207' + H2O H2P04' + H3PO4 - 7,3
H2P207^' + H2O ^  H2P04‘ + HJPO4' - 6,8
HP207 ‘^ + H2O HP04 ‘^ + H2P04 ' - 5,8
P2P 7^  + H2O ^  HP04 ~^ + HP04"~______________ -3^7_______
“ Valores extraídos da ref 46
Diversos estudos mecânico-quânticos já foram realizados com o objetivo de se buscar 
entender a química dos compostos ricos em energia. Hayes, Kenyon e Kollman'** estudaram as 
reações hidrolíticas desta classe de compostos em fase gasosa empregando cálculos ab initio e 
estabeleceram que, embora os efeitos intramoleculares mencionados acima dêem grande 
contribuição para as energias de hidrólise de algumas destas reações, as energias relativas de 
solvatação de reagentes e produtos representam o fator de contribuição mais importante para 
as energias de hidrólise destes processos. As conclusões do trabalho, portanto, concordam 
com os resultados propostos anteriormente por George e col.“*’ Um outro trabalho realizado 
recentemente,“*^ em que são empregados cálculos ab initio para se determinar as energias de 
compostos fosfatados, que têm em sua estrutura a ligação P-O-P, chegou a conclusões 
bastante semelhantes.
A hidrólise do pirofosfato é um problema dificil para ser resolvido por métodos ab 
initio porque todas as espécies envolvidas na reação se encontram bastante desprotonadas em 
pH fisiológico. A maior parte dos trabalhos que buscam fazer previsões sobre a entalpia 
reacional tem sido realizada para as espécies completamente protonadas em fase gasosa com o 
objetivo de estabelecer se a reação dessolvatada é endotérmica ou exotérmica. Mesmo assim, 
os dados obtidos são bastante controversos, com entalpias de hidrólise em fase gasosa 
variando entre - 0,4  e - 13,4 kcal mol'V'**’^ * A busca de informações mais detalhadas e precisas
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acerca da hidrólise do pirofosfato levou Colvin e col.“  a efetuar cálculos ab initio da entalpia 
da reação em fase gasosa. Os cálculos demonstraram que, em fase gasosa, a hidrólise do 
pirofosfato completamente protonado é desfavorecida em 5 kcal mol'\ Isto resulta da 
formação de um par de ligações de hidrogênio intramoleculares que unem os dois grupos 
fosfato da molécula. A presença de ligações de hidrogênio intramoleculares, no pirofosfato, 
em estudos ab initio, em fase gasosa, também foi observada recentemente em outro trabalho.®^  
Observou-se ainda no trabalho de Colvin“  que, para as formas aniônicas do pirofosfato, 
correspondentes ao pH neutro, as energias de hidrólise em fase gasosa apresentam valores 
altamente negativos, que foram atribuídos, à repulsão eletrostática. Foram ainda feitas 
previsões das energias de hidrólise para os estados desprotonados de pirofosfatos, por meio de 
vários métodos, fundamentados no modelo do contínuo dielétrico do solvente aquoso, com o 
intuito de se efetuar estimativas das energias de solvatação dos reagentes e produtos. 
Observou-se que a solvatação aquosa age no sentido de cancelar esta repulsão intramolecular 
por meio de interações eletrostáticas. Os resultados sugerem que a hidrólise destes compostos 
pode ser melhor descrita como um compromisso entre a repulsão intramolecular e as 
interações intermoleculares com o solvente.
3.L1.3. INFLUÊNCIA DA ÁGUA NAS ENERGIAS DE HIDRÓLISE DOS 
COMPOSTOS RICOS EM ENERGIA
O trabalho de Lipmann,® discutido na seção anterior, determinou a maneira como os 
pesquisadores veriam a síntese e a hidrólise dos compostos ricos em energia pelos próximos 
trinta anos, até o início da década de 70. A partir desta época, vários resultados, obtidos por 
muitos grupos de pesquisa, levaram a outras conclusões sobre o assunto, após descobrir-se 
que as energias de hidrólise de compostos fosfatados diferentes variam grandemente, 
dependendo do fato de eles estarem em solução ou no sítio ativo da enzima. O assunto foi 
revisado amplamente por de Meis.^’^  Diversos estudos, dos ciclos catalíticos de várias 
enzimas, indicam que a energia tomá-se disponível para a enzima realizar trabalho antes da 
quebra do composto fosfatado. De acordo com esses resultados, a enzima, após ligar-se ao 
composto fosfatado, realiza trabalho sem o composto sofrer hidrólise. Neste processo, dá-se 
um decréscimo no nível energético do composto fosfatado; a sua presença permite à enzima 
seguir para vmia outra conformação e nesta transição o trabalho pode ser realizado. Os
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produtos dissociam-se da enzima após o composto fosfatado ser hidrolisado, em um processo 
que envolve uma mudança de energia relativamente pequena. Na reação reversa, como seria de 
se esperar, compostos fosfatados como o ATP ou o AcP podem ser sintetizados na superfície 
enzimática, sem a necessidade de energia, em um sítio hidrofóbico da enzima. Uma mudança 
conformacional leva à entrada de água no sítio catalítico. Neste retomo ao meio aquoso, as 
constantes de equilíbrio para a hidrólise destes compostos voltam a ganhar valores muitos 
altos.
De acordo com de Meis,®^  são muitas as evidências experimentais que demonstram a 
importância da água nos processos de transdução de energia. Em primeiro lugar, as energias 
de hidrólise de PPi ou ATP, em misturas aquosas de diversos solventes orgânicos, são similares 
àquelas medidas na presença das enzimas, ou seja, são muito menores que aquelas medidas em 
soluções totalmente aquosas. Pode-se apreciar alguns destes resultados em exposição na 
tabela 3.3.








ATP solução aquosa diluída -4,9 a -10,7*
ATP Fi-ATPase, miosina +0,4”
AIP clorofórmio com vestígios de água +0,3'
PPi solução aquosa diluída, pH ~ 7 -2,7 a -6,5“'
PPi pirofosfatase inorgânica -0,9*
PPi clorofórmio com vestígios de água -1,8'
PPi 50% de etileno glicol, pH 7,2 - 1,8^
PPi 50% de poli(etilenoglicol) 8000, pH 7,2 +0,2^
a) Refs. 47, 56-60; b) Ref S3; c) Ref 59; d) Refs. 59, 61-65 e) Refs. 66-68; f) Ref 63
Outra grande evidência experimental é conseguida pela observação de que a síntese de 
compostos ricos em energia, no sítio ativo das enzimas, é bastante facilitada na presença de 
solventes orgânicos. Este efeito é obtido porque um decréscimo da concentração de água no
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sítio catalítico conduz a um decréscimo no valor do Km aparente para P i, ou seja, ocorre um 
grande aumento da afinidade da enzima por Pi. Isto é semelhante ao que ocorre, por exemplo, 
na ATP sintase mitocondrial quando um gradiente eletroquímico é gerado. Assim, por 
exemplo, o valor de Km para Pj na reação de formação de ATP, ligado firmemente ao sítio 
ativo da Fi-ATPase mitocondrial, em meio totalmente aquoso, na ausência de um gradiente de 
prótons, encontra-se acima de 0,4 M. Quando o gradiente de prótons é gérado, o valor de Km 
é abaixado para 10'^  M. Um efeito semelhante é obtido se DMSO é adicionado ao meio: 40% 
deste solvente reduz o valor de Km para a mesma faixa de 10'^  M.^ Sakamoto® observou que 
a concentração de Pi necessária para a formação da metade da quantidade máxima de ATP 
aumenta de 0,7 para 11 mM após a concentração de DMSO no meio reacional ser diminuída 
de 40% para 10%. A habilidade de Fi em hidrolisar ATP é inibida quando solventes 
orgânicos, que facilitam a formação do ATP, são adicionados ao meio. A reversão deste efeito 
é facilmente alcançada pela diluição do solvente orgânico.’”’’*
Concluindo, as energias para as reações de hidrólise e síntese do ATP e de compostos 
relacionados, variam bastante, dependendo da composição do meio em que eles se encontram. 
A conceituação clássica de Lipmaim para os compostos organofosfatados padeceu de uma 
revisão, realizada recentemente por de Meis.^’®® De acordo com ele, a variação nos valores 
das constantes de equilíbrio de hidrólise de compostos como o ATP e aparentados, possuindo 
uma ligação do tipo fosfoanidrido está relacionada às mudanças de entropia em solução.^ ® Ele 
propôs então uma redefinição para o conceito dos compostos fosfatados ricos em energia. De 
acordo com a nova conceituação, "^ATP e outros compostos possuindo ligações do tipo 
fosfoanidrido são moléculas que permitem o uso de energia entrópicd"^ Em oposição a esta 
classe de compostos estão os outros compostos organofosfatados, como glicose-6-fosfato e 
glicerol-a-fosfato, que apresentam uma contribuição muito pequena em entropia para as suas 
reações de hidrólise. Nesta situação, as energias de hidrólise quase não variam com as 
mudanças de pH, concentrações de sais e da composição do meio. Estes fosfoésteres de baixa 
energia podem portanto ser redefinidos simplesmente como compostos que não permitem o 
uso de energia entrópica.®^
3.1.1.4 MODELAGEM ENZIMÁTICA NA HIDRÓLISE E SÍNTESE DE 
COMPOSTOS RICOS EM ENERGIA
A mimetização das reações biológicas de transferência do grupo fosforila, tem 
representado um dos maiores desafios para os químicos nas últimas três décadas. A 
transferência do grupo fosforila para a água vem a ser a mais simples das correspondentes 
reações in vitro. O mecanismo e a catálise da hidrólise do acetil-fosfato, assim como de 
compostos relacionados, já foram bastante estudados.’ ’^® Da mesma forma, vários trabalhos, 
envolvendo estudos mecanísticos da hidrólise de ésteres fosfatados, forneceram contribuições 
muito importantes para a compreensão do papel biológico destes compostos.*®^  ^ Também já 
foram realizados numerosos estudos do mecanismo de hidrólise do Considerando-
se que íons metálicos tomam parte nos processos biológicos, onde ocorre a transferência de 
fosforila,®’’®^ a hidrólise não-enzimática do ATP, promovida por íons metálicos, em especial 
por cátions divalentes, tem sido bastante investigada.^ *^ Acelerações grandes de velocidade 
foram obtidas, particularmente com íons Co^  ^coordenados.®’ ®’
O desenvolvimento da química de coordenação de ânions tomou possível o 
planejamento de receptores de ânions capazes de realizar catálise molecular em reações, 
envolvendo substratos de interesse químico e biológico, tais como o acetil-fosfato e o ATP. 
Nos últimos anos, vários trabalhos nos quais é realizada a hidrólise do ATP, utilizando-se 
moléculas orgânicas como catalisadores, têm representado um grande avanço no conhecimento 
dos fatores que controlam a hidrólise enzimática do ATP.
Várias poliaminas biológicas, como a putrescina, a espermidina, a espermina e a 
cadaverina, apresentam a interessante propriedade de complexar AMP, ADP e ATP,*"* mas 
praticamente não influenciam nos valores das constantes de velocidade do ATP. Suzuki e 
col.,*”*’*®^ no entanto, verificaram que o composto pentaetilenohexamina catalisa a hidrólise 
do ATP com um pequeno aumento de velocidade. Lehn e col.*”^  tiveram então a idéia de 
utilizar várias poliaminas macrocíclicas, tais como os compostos mostrados abaixo, na catálise 
molecular da hidrólise do ATP. Foram obtidos deste modo grandes aumentos na sua 
velocidade de hidrólise, que foram acompanhados por meio de espectroscopia de RMN de '*P. 
A maior aceleração de velocidade foi obtida para o macrociclo [24]-N602, que complexa 






A catálise funciona sobre uma faixa bastante larga de pH (de 2,5 a 8,5). Além disso, a reação 
apresenta cinética de 1- ordem e é catalítica com renovação (“tumover”) da poliamina. Lehn e 
col.^ ®^  discutiram o mecanismo desta reação da seguinte forma: inicialmente ocorre a 
formação de um complexo entre o ATP e o macrociclo protonado, que pode ser representado 
conforme o esquema mostrado abaixo. Em seguida, ocorre uma reação no próprio complexo, 
que deve envolver uma combinação de catálises ácida, básica e nucleofilica.
Um intermediário fosforamidato é formado por fosforilação do macrociclo e é, a seguir, 
hidrolisado, com a recuperação do catalisador. A poliamina [24]-Ne02 funciona portanto como 
uma ATPase, e recebeu de Lehn a denominação de protoenzima.*"“*’*®®
Embora uma grande variedade de modelos enzimáticos tenha sido criada com o 
objetivo de se estudar reações, nas quais ocorre a quebra de ligações químicas, modelos 
enzimáticos nos quais se dá a catálise da formação de ligações químicas, entre dois substratos, 
têm sido muito pouco estudados. A dificuldade resulta de vários fatores, tais como a presença 
de grupos reativos e de grupos responsáveis pela complexação das espécies químicas, situados
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em posições estratégicas na estrutura do receptor empregado como modelo. O processo pelo 
qual moléculas correceptoras aproximam os substratos e cofatores, via complexação, 
mediando as reações entre eles, dentro da estrutura supramolecular, foi denominado por Lehn 
como cocatálise.**  ^ Mertes e col.*"’ verificaram a ocorrência de cocatálise na reação de 
hidrólise do ATP, catalisada pelo macrociclo [24]-N602 e por íons metálicos (Ca^ ,^ Mg^  ^ e 
Zn^ )^, na presença de íons fosfato. Após a formação do intermediário fosforamidato, ocorre a 
complexação do íon fosfato da solução ao macrociclo protonado. Em seguida, ocorre a 
transferência de fosforila, do fosforamidato para o fosfato, com a formação de pirofosfato. A 
descomplexação do produto recupera o catalisador para um novo ciclo. Um trabalho 
semelhante foi realizado simultaneamente por Hosseini e Lehn,*®* no qual foi explorado o 
princípio da cocatálise para a síntese do pirofosfato, a partir do acetil-fosfato, empregando-se 
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O mesmo macrociclo foi utilizado em seguida no estudo da catálise da fosforilação de ADP 
pelo acetil-fosfato, sintetizando-se o ATP via intermediário fosforamidato.“® Também foi 
observado que os íons ou Mg^  ^ exercem um grande efeito sobre a formação de ATP.**® 
Enquanto em uma mistura de 5 equivalentes de [24]-Ne02, ADP e acetil-fosfato, em solução 
aquosa e pH neutro, somente 7,5% de ATP foi obtido, a adição de 1 equivalente de Mg^ "^  ao 
meio reacional, elevou o rendimento para 24,7% em ATP.**® Os autores sugeriram que as 
espécies reativas podem estar agrupadas na forma de um complexo temário, envolvendo o 
intermediário fosforamidato, o ADP e o íon metálico. Neste complexo, o cátion divalente 
fianciona como uma ponte, ligando o grupo fosforila do intermediário ao grupo fosforila 
terminal do ADP, ligado ao macrociclo.**® O cátion tem assim a importante fimção de 
conservar as espécies reagentes próximas, facilitando desta maneira a fosforilação.
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Outros trabalhos interessantes no gênero foram realizados, empregando-se o composto 
[24]-Nô02 como mimetizador da enzima N*®-formiltetrahidrofolato sintetase,*“ no 
acoplamento da síntese supramolecular do ATP com sistemas enzimáticos consumidores de 
ATP (ref 112) e também como um modelo enzimático com atividade de enolase."^
3.1.2. OBJETIVOS E JUSTIFICATIVA
Embora a hidrólise dos compostos ricos em energia, tais como o ATP e o acetil- 
fosfato, já tenha sido estudada exaustivamente na literatura, modelos bioorgânicos que visem 
mimetizar in vitro, a síntese enzimática destes compostos têm sido muito pouco explorados 
(seção 3.1.1.4), Deve-se ainda ressaltar que, não obstante o fato de que inúmeros grupos de 
pesquisa, em todo o mundo, já se dedicaram ou se dedicam ao estudo dos compostos ricos em 
energia, desconhece-se modelos enzhnáticos que busquem explicar a síntese destes 
compostos, amparados na hipótese do mecanismo de mudança de ligação, para a síntese do 
ATP (seção 3.1.1.1) e nos recentes trabalhos encontrados na literatura sobre a influência da 
água na síntese dos mesmos compostos (seção 3.1.1.3).
Vários estudos cristalográficos de raios-X já demonstraram que os sítios ativos de 
muitas enzimas contêm regiões hidrofóbicas, indicando que o meio no qual se processam 
muitas das reações nucleofílicas, catalisadas por enzimas, é essencialmente aprótico.**'*'”* Da 
mesma maneira, foram obtidas diversas evidências experimentais que confirmam que as 
constantes dielétricas “efetivas”, nos sítios ativos de muitas enzimas são reduzidas, se 
comparadas com a situação em água pura.**® *“
Este aspecto muito importante da catálise enzimática foi demonstrado em muito 
poucos trabalhos da literatura envolvendo modelos bioorgânicos em meio aprótico dipolar ou 
apolar.**’’*^ *^ * Recentemente, foi demonstrado por Frescura e col.*“  que a nucleofilicidade 
dos íons dodecanoato, em reações de hidrólise de ésteres, pode ser aumentada se a eles é 
misturada uma determinada concentração micelar de sulfobetaínas (CJH[2n+iN^e2(CH2)3S03‘, 
n = 10, 12, 14, 16). Este efeito resulta da dessolvatação do nucleófilo e do pareamento dos 
íons dodecanoato nas micelas mistas. As conclusões deste trabalho permitiram a realização, 
com sucesso, do estudo da catálise nucleofiüca da reação de hidrólise de ésteres em micelas 
mistas de sulfobetaínas com n-decilfosfato de sódio. *^  ^ Estes trabalhos demonstraram 
mudanças significativas na reatividade dos nucleófilos e no modo pelo qual os substituintes
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afetam as velocidades das reações, quando se comparam os processos em meio aquoso e não- 
prótico.
Em um outro trabalho recente, realizado por Kanski e Murray,^  ^ foi empregado o 
indicador solvatocrômico 4-carbamidopiridínio ciclopentadienilideo para sondar a polaridade 
do sitio ativo de uma álcool desidrogenase (HLADH), levando-se em consideração a ligação 
fraca da enzima com benzamidas substituídas.^ ^® Foram medidos os máximos nos 
comprimentos de onda (Àmax) para a banda solvatocrômica do composto, em diversos 
solventes, a fim de se evidenciar o seu solvatocromismo negativo. Assim, mudando-se de água 
(5Wiax = 519 nm) para benzeno (X^ ax = 562 nm), a banda solvatocrômica sofre um deslocamento 
de 42 nm. O mais largo deslocamento, entretanto, foi obtido para a solução do corante (1 
mM) em água, na presença de ImM de NADH e 100 |oM de HLADH (Xmax = 597 nm). Os 
autores concluíram que o enorme deslocamento observado para a banda solvatocrômica do 
corante deve-se à sua ligação ao sítio ativo bastante hidrofóbico da enzima.
Considerando-se todos os aspectos enumerados acima, o objetivo principal deste 
trabalho compreende a realização do estudo de um modelo enzimático para a síntese de um 
composto rico em energia, o acetil-fosfato, considerando-se o problema da dessolvatação do 
nucleófilo. Avaliando-se que o modelo estudado poderá ser estendido para a questão da síntese 
do ATP, tentar-se-á encontrar conexões entre os resultados obtidos e os trabalhos da 




Dihidrogenofosfato de potássio (Reagen), tris(tódroximetil)aminometano, tris 
(Aldrich), 15-coroa-5 (Aldrich) e 18-coroa-6 (Aldrich) foram usados sem purificação prévia. 
A água foi destilada e purificada pela passagem por um sistema de troca iônica do tipo Milli-Q 
Water System, com condutividade específica menor que 0,1 nScm \  A acetonitrila utilizada, 
de grau HPLC (Aldrich), foi seca com hidreto de cálcio (Aldrich), destilada e guardada sobre 
peneira molecular (Aldrich 4 Â), conforme descrição da literatura.
O sal n-decilfosfato de benziltrimetilamônio (composto 1; BTAP) foi preparado pela 
adição de uma quantidade equimolecular de hidróxido de benziltrimetilamônio (40% em massa; 
Aldrich) em uma solução aquosa de ácido n-decilfosfórico. A mistura foi agitada por uma 
hora. Após este período, o solvente foi evaporado em um evaporador rotatório. O sal fiindido 
obtido foi seco sob pressão reduzida com P2O5 (Aldrich) e estocado sobre P2O5. Uma 
solução aquosa de BTAP com concentração igual a 5,5x10'^  M apresentou pH 5,54.
O ácido n-decilfosfórico foi preparado de acordo com metodologia já descrita^ ’^ e foi 
gentilmente cedido por Cláudio de Lima.
O acetato de 2,4-dinitrofenila (composto 2; DNPA) foi preparado reagindo-se 2,4-dinitrofenol 
com anidrido acético, através de procedimento já descrito na literatura.O  produto foi 




Todos os espectros foram obtidos com um espectrofotômetro Perkin Elmer Lambda 2S 
e com um espectrofotômetro modelo HPUV 8452-A com arranjo de diodo, ambos equipados 
com compartimentos para cubeta termostatizados para ± 0 ,r c . Os mesmos instrumentos 
foram empregados na obtenção dos dados cinéticos.
As medidas de pH foram determinadas com um pHmetro Hanna modelo Hl 9318.
As corridas cinéticas foram efetuadas sob condições de primeira ordem com um 
excesso de BTAP de no mínimo 20 vezes. A solução estoque do éster foi 0,01 M em 
acetonitrila anidra. Todas as reações foram iniciadas misturando-se 9 |iL de uma solução 
estoque do éster dentro da solução de BTAP equilibrada termicamente em uma cubeta de 
quartzo de 3 mL hermeticamente fechada e com 10 mm de caminho óptico. A concentração 
de DNPA na cubeta foi 3x10'* M. As velocidades de transferência de acetila foram medidas 
seguindo-se o aumento nas absorbâncias em 363 nm (produção de 2,4-dinitrofenolato). Todas 
as misturas reacionais apresentaram estritamente cinéticas de primeira ordem para mais de 
cinco meias-vidas. As constantes observadas de primeira ordem (kobs) puderam ser 
reproduzidas na faixa de ± 0,1%.
Para todas as cinéticas em acetonitrila anidra, e com até 1% de água, os valores de kobs 
mostraram comportamento linear sobre a concentração do BTAP na faixa de 8,0x10’^  M a 
2,0x10"  ^M (i.e., até o limite de solubilidade do sal fosfatado). As constantes de velocidade de 
segunda ordem (IC2) foram obtidas destes gráficos lineares, com desvios-padrão relativos em lc2 
menores que 2%. Em todas as misturas de solventes foi empregado tampão tris (5,0x10'^ M; 
pH 8,0), exceto acima de 90% de acetonitrila, porque a solução tamponada se mostrou 
insolúvel.
O cálculo dos parâmetros de ativação foi feito através dos valores de kobs para as 
reações de transferência de acetila em seis temperaturas diferentes, variando entre 25 e 50°C. 
Para o cálculo, foi empregada a equação de Eyring, representada abaixo (eq. 3.1), na qual 
kobs representa a constante de velocidade observada de primeira ordem, h a constante de 
Planck, ks a constante de Boltzmann, T a temperatura em Kelvin e R a constante universal dos 
gases. AS* é a entropia padrão de ativação e AH* é a entalpia padrão de ativação. Um gráfico 
de Eyring de In (kobsh / ksT) como fimção do recíproco da temperatura absoluta forneceu uma 
correlação linear na qual AS*/R é igual ao intercepto e -AH*/R representa o coeficiente
angular. As energias de ativação (Ea) foram fornecidas através da equação 3.2 enquanto as 
energias livres de ativação (AG )^ foram calculadas a partir da equação 3.3.
In (kobs h / kB T) = AS* / R - AH* / RT (eq. 3.1)
Ea = AH* + RT (eq. 3.2)
AG* = AH* - TAS* (eq. 3.3)
Um programa de tratamento de dados fiindamentado nas equações 3.1-3.3 foi utilizado 
na obtenção dos parâmetros de ativação. Todos os coeficientes de correlação situaram-se 
acima de 0,99, com os desvios-padrão abaixo de 4 x 10'^ .
3.2.3. ESTUDOS DOS PRODUTOS
3.2.3.I. ESTUDOS DE INFRAVERMELHO
Todos os espectros de infi-avermelho foram feitos em um instrumento Perkin Elmer 
modelo 2000 FTIR. O procedimento descrito a seguir, para um determinado experimento, 
pode ser generalizado para todos os testes realizados. Uma solução do composto 1 (4,68x10’® 
mol) dissolvida em 25 mL de acetonitrila foi agitada em imi balão fechado à temperatura de 
25°C. Uma pequena quantidade de uma solução estoque 0,105 M do éster em acetonitrila 
(l,17xl0‘® mol) foi adicionada e a mistura reacional foi agitada. Após a reação haver 
terminado, o solvente foi removido em um evaporador rotatório e o resíduo foi solubilizado 
com ImL de acetonitrila. A observação direta do acetil-fosfato foi feita transferindo-se uma 
amostra da solução do produto para uma cela de NaCl. O espaçador utilizado para a cela 
apresentou a espessura de 0,5 mm. O espectro de infi^ avermelho obtido mostrou uma banda de 




3.2.3.2. IDENTIFICAÇÃO QUANTITATIVA DO ACETIL-FOSFATO
O acetil-fosfato pôde ser identificado quantitativamente por uma modificação do 
método para a determinação de acil-fosfatos de Lipmann e Tuttle/“  Neste caso, o 
procedimento foi o mesmo detalhado acima (ver seção 3.2.3.1), Após o fim da reação o 
solvente foi removido e 1 mL de água foi adicionado ao resíduo. Esta solução foi adicionada 
para uma mistura de 1 mL de solução de hidroxilamina (todas as soluções descritas aqui foram 
preparadas de acordo com a literatura*'*®) e ImL de tampão acetato. A mistura reacional foi 
deixada repousar por 10 minutos. Após esse tempo, 1 mL de solução de ácido clorídrico e 1 
mL de solução de cloreto férrico foram adicionados. A solução resultante foi filtrada. Foi 
observado o desenvolvimento de cor púrpura, em 500 nm, devido à complexação do ácido 
hidroxâmico formado quantitativamente com Fe^ .^ Na região entre 480 e 540 nm a solução 
de cloreto férrico não absorve. É interessante observar que hidroxilamina também reage com 
DNPA. Assim, foi necessário seguir a reação de formação do acetil-fosfato até o final por 
estudos de infi-avermelho e ultravioleta antes se de fazer o experimento de determinação do 
acetil-fosfato.
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3.3. RESULTADOS E DISCUSSÃO
3.3.1. UM PROBLEMA CRUCIAL: A SOLUBILIZAÇÃO DE fONS 
FOSFATO EM ACETONITRILA
Antes de se começar a apresentação dos resultados e a sua discussão, achou-se 
importante discutir brevemente sobre as expectativas iniciais quanto ao estudo do melhor 
modelo para a síntese de compostos ricos em energia, assim como os fatos que levaram à 
abordagem do assunto aqui apresentada.
De acordo com de Meis,^’^® a constante de equilíbrio para a hidrólise de compostos 
ricos em energia, tais como o acetil-fosfato e o ATP, depende da atividade da água e da 
composição iônica, alcançando um valor alto da constante de equilíbrio em solução aquosa e 
um valor baixo no sítio ativo da enzima. Assim, a definição de compostos ricos em energia 
está intrinsecamente relacionada com o ambiente no qual a reação está ocorrendo. Uma 
reação que é espontânea em meio aquoso não necessariamente o será na superfície enzimática, 
em uma região hidrofóbica. Foi justamente destas considerações que nasceu a idéia de se 
estudar um sistema modelo no qual xmi composto rico em energia, o acetil-fosfato, seria 
formado em imi meio aprótico, que mimetizaria o sítio hidrofóbico da enzima. A adição de 
água ao sistema deveria dificuhar ou mesmo impedir a formação do produto desejado.
A primeira questão importante que surgiu foi a da escolha do solvente aprótico. 
Optou-se por um solvente dipolar aprótico, a acetonitrila (MeCN), um bom meio para se 
realizar os estudos cinéticos por motivos que já foram elencados por Haake e col.‘^ *’^ '*^ Este 
solvente tem uma constante dielétrica alta que é similar àquela dos sítios ativos das enzimas.“’" 
Ele apresenta um momento de dipolo bastante alto, de aproximadamente 4 D, que o 
habilita a interagir com os solutos de forma a mimetizar a interação dipolar das ligações 
amídicas altamente dipolares das proteínas com os substratos. Para completar, acetonitrila 
apresenta a vantagem de ser uma base e um ácido muito fracos, o que se pode traduzir pela 
baixa capacidade para doar e receber ligações de hidrogênio. Isto significa que todas as
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ligações de hidrogênio com o substrato e o estado de transição devem advir da água presente 
no meio.
Outro problema, bem mais importante, com o qual se defrontou no laboratório foi o de 
encontrar-se um sal de fosfato que fosse solúvel em acetonitrila com um teor mínimo de água e 
em imia concentração suficiente para realizar-se o estudo da reação-modelo.
A idéia mais simples seria a de solubilizar KH2PO4 em acetonitrila, com o auxílio de 
éteres coroa, aproveitando os resuhados positivos de Kovach*'*^  e de Hajdu e Smith,*^ ®’*“  que 
solubilizaram acetato de potássio em acetonitrila com 18-coroa-6 a fim de realizar estudos 
cinéticos de reações de transferência de acila.. Hajdu e Smith*^ ®’'^ demonstraram que a adição 
de acetato de potássio, em uma solução do éter coroa em acetonitrila anidra, permite aos íons 
acetato dessolvatados reagirem facilmente com o-toluatos de p-nitrofenila por meio de adição 
nucleofilica direta, levando à produção de acetato de o-toluila. A reação representou um 
exemplo de conversão intermolecular, de um éster em um anidrido altamente reativo, por meio 
de um nucleófilo carboxilato. Os resultados obtidos pelos autores providenciaram um modelo 
fisico-químico orgânico para o possível mecanismo de reações de transferência de acila 
catalisadas por enzimas, que envolvem a participação catalítica de um resíduo carboxilato 
dessolvatado.
O êxito alcançado por estes pesquisadores levou á busca de um modelo fisico-químico 
orgânico semelhante, no qual dihidrogenofosfato de potássio, solubilizado em acetonitrila 
anidra, com 18-coroa-6, reagiria com acetato de 2,4-dinitrofenila, conforme o esquema 3 .1. O 
produto resultante seria um composto rico em energia, o acetil-fosfato. O meio dipolar 
aprótico simularia o sítio ativo ativo hidrofóbico da enzima, essencial para a síntese dos 
compostos ricos em energia. A adição de água ao sistema reacional deveria dificultar o avanço 
da reação de síntese do composto, e mesmo modificar o curso do processo.
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No entanto, quando se buscou a solubilização do fosfato empregando os métodos 
descritos na literatura por Pedersen para a preparação de complexos envolvendo outros sais e 
éteres coroa/'” chegou-se a um problema importante. O dihidrogenofosfato, aparentemente 
insolúvel em acetonitrila, também o era na presença de 18-coroa-6, nas mais diversas 
proporções. Mesmo a adição de até 10% de água não foi suficiente para a solubilização do sal 
em uma concentração eficiente para se fazer as cinéticas. A dificuldade possivelmente deve-se 
à alta energia do retículo cristalino do KH2PO4.
Uma outra tentativa realizada foi a utilização de n-decilfosfato de sódio. Pensou-se 
que este sal, mais hidrofóbico que o primeiro, deveria ser solúvel em acetonitrila na presença 
de 15-coroa-5. A tentativa revelou-se infiutífera mas, dessa vez, o sal insolúvel em 
acetonitrila com 10% de água adicionada, tomou-se solúvel pela adição do éter coroa. Foi um 
resultado importante e encorajador que levou à troca do ion metálico do sal por um cátion 
orgânico. A reação de ácido fosfórico com hidróxido de benziltrimetilamônio levou à obtenção 
de fosfato de benziltrimetilamônio, que se revelou também insolúvel em acetonitrila.
Finalmente, a reação de hidróxido de benziltrimetilamônio com ácido n-decilfosfórico 
forneceu o sal n-decilfosfato de benziltrimetilamônio (BTAP), que mostrou uma solubilidade 
razoável em acetonitrila anidra. Foram obtidas, desta maneira, soluções do sal em acetonitrila 
na ordem de 1,2x10'  ^ M, suficientes para a realização dos estudos. A adição de pequenas 
quantidades de água levaram a uma melhor solubilidade do sal em acetonitrila, conforme será 
mostrado adiante.
3.3.2. REAÇÃO DE ACETATO DE 2,4-DINITROFENILA (DNPA) COM 
ÍONS N-DECILFOSFATO DESSOLVATADOS
A adição de n-decilfosfato de benziltrimetilamônio (BTAP) (1) em acetonitrila anidra 
permite aos íons n-decilfosfato dessolvatados reagirem facilmente com o éster (2), por meio de 
adição nucleofilica à carbonila (esquema 3.2). Acetil-n-decilfosfato (3) é produzido e 2,4- 
dinitrofenolato é liberado. Em solução aquosa, o fenolato continua a ser produzido, mas o 
outro produto é o ácido acético (esquema 3.2).
89
0 9
acetonitrila Im u ' n
R 0 -P -0 ’ X ^ + H 3 C > ,^  --------- ► R O - P - 0 \ ^  + ArO'






E S Q U E M A  3.2
A reação entre BTAP dessolvatado e DNPA foi realizada em acetonitrila e em diversas 
misturas acetonitrila-água à temperatura de 40“C com rendimento quantitativo (figura 3.2). As 
constantes de velocidade para a reação foram determinadas pelo acompanhamento da 
formação de 2,4-dinitrofenolato em 363 nm (figuras 3.2 e 3.3). Todos os gráficos das 
constantes de velocidade observadas (kobs) como uma fiinção da concentração de BTAP são 
lineares e apresentam intercepto próximo a zero (figuras 3.4 e 3.5). As reações apresentam 
portanto cinéticas estritamente de segunda ordem. Gráficos como os mostrados nas figuras 
3 .4 e 3 .5 foram usados para a determinação das constantes de velocidade de segunda ordem 
para uma série de misturas de solventes (ver tabela 3 .4). Não foi observado comportamento de 
saturação, ou seja, a dependência linear da velocidade com a concentração do n-decilfosfato 
foi mantida até o limite de solubilidade do sal no meio empregado. A reação aconteceu até 
todo o éster ser consumido; para cada equivalente do DNPA consumido, 1 equivalente de 2,4- 
dinitrofenolato foi produzido.
A estequiometria da reação foi determinada comparando-se o espectro de absorção da 
mistura reacional após a reação ter chegado ao fim com o espectro de 2,4-dinitrofenolato 
preparado independentemente em uma solução de BTAP de igual concentração. A análise de 
espectros de infi-avermelho ao final da reação (ver a Parte Experimental) revelou a 
inexistência da carbonila do éster, que deveria ter aparecido em 1786 cm \
A formação do acetil-fosfato (3) foi confirmada pelo espectro de infravermelho dos 
produtos da reação em acetonitrila. A presença da banda de carbonila em 1754 cm‘^
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Figura 3.2. Mudanças espectrais decorrentes da reação entre DNPA (3x10'  ^ M) e íon n- 
decilfosfato (1,1x10'^ M) em acetonitrila anidra à temperatura de 40°C. Os espectros de 
absorção da mistura reacional são mostrados começando em 10 s, 30 s, 59 s, 120 s, 150 s e 
270 s após os reagentes haverem sido misturados. A curva final mostra o espectro dos 
produtos da reação.
tempo, s
Figura 3.3. Gráfico de log (Ainf - At) em fiinção do tempo para a reação entre DNPA 
(3xl0‘^  M) e n-decilfosfato ( l , lx l0‘^  M) à temperatura de 40°C. As absorbâncias foram 
extraídas para o Xtnax = 363 nm (aparecimento do 2,4-dinitrofenoIato).
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[BTAP] , M
Figura 3.4. Gráfico de kobs em função da concentração de n-decilfosfato para a reação corn 
o DNPA em acetonitrila anidra.
[BTAP], M
Figura 3.5. Gráfico de kobs em fiinção da concentração de n-decilfosfato para a reação com 
o DNPA em acetonitrila com concentração de água igual a 0,20 M.
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Figura 3.6. Espectros de infravermelho da reação do acetato de 2,4-dinitrofemla e n- 
decilfosfato de benziltrimetilamônio em acetonitrila anidra, (a) espectro dos reagentes; (b) 
espectro realizado após 30 minutos de reação; (c) após o final da reação. A reação foi 
realizada à temperatura de 25°C utilizando-se 2 equivalentes do fosfato para 1 equivalente do 
éster.
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inexistente nos espectros dos materiais de partida, fornece forte evidência para a presença de 
acetil-fosfato (ver a Parte Experimental). A análise de diversos momentos da reação revelou 
que enquanto a banda de carbonila do éster de partida vai decrescendo com o tempo, a banda 
correspondente ao produto, em 1754 cm'^  vai aumentando em intensidade, até o final da 
reação (figura 3.6).
Outra maneira que se encontrou para se determinar a formação do acetil-fosfato foi 
através do teste de Lipmann e Tuttle para a determinação de acil-fosfatos.*'** Neste caso, a 
obtenção ao final do teste de uma solução apresentando cor púrpura, com Xmax em 500 nm 
forneceu outra grande evidência de que o composto 3 foi formado. Foi determinada a 
absortividade molar para o complexo Fe^ -^ácido hidroxâmico formado (Smax = 924,85 M"*) 
aplicando-se o teste de Lipmann para o DNPA (figura 3.7). A equação obtida foi empregada 
para se determinar o rendimento dos produtos para a reação em acetonitrila anidra. 
Verificou-se que nesta situação o rendimento em acetil-fosfato é quantitativo.
concentração de ácido hidroxâmico, M
Figura 3.7. Curva para a determinação de acetü-fosfatò. As absorbâncias foram coletadas 
em Imax = 500 nm. Obteve-se a seguinte equação: Y = 0,01644 (± 0,0048) + 924,85 (± 8,53) 
X que foi empregada nos cálculos dos rendimentos das reações.
3.3.3. INFLUÊNCIA DA ÁGUA NAS CONSTANTES DE VELOCIDADE 
OBSERVADAS
Conforme já foi apresentado no item anterior (ver tabela 3.4), a adição de pequenas 
quantidades de água acarreta sensíveis mudanças nos parâmetros cinéticos da reação de DNPA 
com n-decilfosfato. Os dados cinéticos apresentados na tabela 3 .5 e dispostos na forma de um 
gráfico das constantes de velocidade observadas como fimção da quantidade de água 
adicionada (figura 3 .8) corroboram os resultados já apresentados e indicam que a reação sob 
estudo é fortemente inibida pela adição de água. Observa-se um decréscimo de 68 vezes no 
valor da constante de velocidade para a reação quando adiciona-se à acetonitrila anidra 6% de 
água (para fornecer uma concentração igual a 2,65 M), o que corresponde a uma mudança no 
tempo de meia vida (ti/2) para a reação de 46 s para 3136 s. Da mesma forma, a adição de 
10% de tampão tris (pH 8,0) ao meio provoca imia inibição da ordem de 274 vezes na 
magnitude da constante de velocidade. Considerando a reação com 10% de água, a inibição 
sobe para a ordem de 660 vezes. Estes resultados demonstram claramente o papel primordial 
da água neste equilíbrio particular. Provavelmente, a razão fiindamental pela qual a água 
promove a inibição do processo reside no simples fato de que a solvatação preferencial do 
ânion fosfato pela água decresce quimicamente a sua habilidade nucleofilica, ao mesmo tempo 
em que permite, simultaneamente, que ele aja como um catalisador básico geral na reação 
hidrolítica.*'*^ '^** A solvatação preferencial de íons pela água em misturas binárias acetonitrila- 
água tem sido vastamente documentada na literatura (ver o capítulo 2). A literatura registra 
ainda vários exemplos que ilustram sobejamente a importância da solvatação específica de íons 
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Figura 3.8. Inibição provocada pela adição de água na reação de DNPA com BTAP. Foi 
empregada em todos os casos uma concentração igual a 1,57x10'  ^M de nucleófilo (ver tabela 
3.5).
3.3.4. PARÂMETROS DE ATIVAÇÃO
Os parâmetros de ativação foram calculados para várias concentrações de água em 
acetonitrila por gráficos de In kobs em fiinção de 1/T (K) (figuras 3.9 e 3.10) e através da 
equação de Eyring, utilizando-se um programa de mínimos quadrados. Os valores finais de 
AG*, AH* e AS* foram calculados para 25° C. Todos esses dados estão mostrados nas tabelas 
3.6 e 3.7. Observa-se que os valores de AH* crescem com o aumento da concentração de 
água no meio reacional, refletindo a maior dificuldade do íon n-decilfosfato para atuar como 
nucleófilo quando a água está presente. As mudanças em AS* também são bastante 
significativas; os valores são bastante altos em magnitude (-40,37 e -50,38 cal K‘^  mol’* para 
99% e 100% de acetonitrila, respectivamente). Os valores de AS* negativos sugerem um
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1/T (K-^ )
Figura 3.9. Gráficos de In kobs vs. 1/T para a reação de DNPA em acetonitrila anidra ( • )  e 
em acetonitrila com 1% de água (■).
1/T (K'^)
Figura 3.10. Gráficos de In kobs vs. 1/T para a reação de DNPA em acetonitrila com 0,75% 
( • ) , 0,46% (■), 0,25% ( ♦ )  e 0,13% (A) de água.
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mecanismo em que no estado de transição encontram-se interagindo o éster e o íon n- 
decilfosfato. Observa-se ainda que os valores das variações de entropia de ativação para o 
processo aumentam à medida que se adiciona água ao sistema. Estes valores devem refletir 
uma maior dificuldade da água em solvatar o estado de transição em relação aos reagentes, em 
virtude da dispersão da carga negativa do nucleófilo no estado de transição.
3.3.5. INFLUÊNCIA DA ÁGUA NO CURSO DA REAÇÃO ENTRE O 
ÉSTER E O ÍON n-DECILFOSFATO
A reação de DNPA com BTAP em acetonitrila anidra fornece como produto 
exclusivo o correspondente acetil-fosfato, com rendimento quantitativo. Em solução aquosa 
tamponada (pH 8,0) com KH2PO4 adicionado, entretanto, ocorre exclusivamente a hidrólise 
do éster. A fim de se verificar a influência da água no curso da reação entre o éster e o fosfato, 
foram determinados os rendimentos dos diferentes produtos, descritos no esquema 3.2. Os 
rendimentos em acetil-fosfato formado e de éster hidrolisado para a reação de DNPA com 
BTAP em diversas misturas acetonitrila-água são mostrados na tabela 3.8. Os dados dos 
rendimentos como fiinção da concentração de água no meio foram dispostos na forma de um 
gráfico (ver figura 3.11). Conforme pode-se observar, os rendimentos dos produtos dependem 
fortemente da concentração de água no meio reacional. A adição de 5% de água ao meio 
dipolar aprótico promove a redução do rendimento em acetil-fosfato para a metade. A adição 
de mais de 20% de água faz com que não se consiga mais observar a presença do acetil- 
fosfato, quer pelo teste com hidroxilamina, quer por análise dos espectros de infi-avermelho da 
mistura reacional. Neste caso, somente são observados os produtos da hidrólise do éster.
Um fator que deve ser acrescentado à questão da reação do éster com n-decilfosfato 
nas misturas acetonitrila-água é o de que o acetil-fosfato formado pode sofi-er hidrólise, 
levando à diminuição dos seus rendimentos e aumentando a proporção dos produtos de 
hidrólise. A fim de investigar a ocorrência deste problema, foi feita a reação do DNPA com 
BTAP em acetonitrila anidra e após o final da reação foi adicionado água (pH 8,0 mantido 
com tampão tris) ao meio reacional em quantidades determinadas (ver tabela 3.9). Após 72 
horas foram recolhidas alíquotas para se proceder ao teste da hidroxilamina e a análises de 
infi-avermelho. Verificou-se que, à medida que água vai sendo adicionada ao sistema, o acetil- 
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Figura 3.11. Gráfico do rendimento de acetil-fiasfato formado (■) e de éster hidrolisado ( • )  
na reação de DNPA com BTAP em diversas misturas acetonitrila-água. Todos os rendimentos 
foram calculados a partir da conversão do acetil-fosfato formado em ácido hidroxâmico (ver o 
item 3.2.3.2 da parte experimental e o item 3.3.5 dos resultados).
40% de água, por exemplo, não foi mais observado acetil-fosfeto em solução após três dias de 
reação. Em 95% de acetonitrila, entretanto, apenas 20% do acetil-fosfato foi hidrolisado após 
6 dias de reação. Como todas as reações aconteceram no período máximo de 72 horas, esta é 
uma limitação que deve ser colocada ao método, principalmente para as reações que foram 
feitas em misturas de solvente com mais de 5% de água. Entretanto, mesmo com esta 
limitação, é possível divisar uma boa tendência sobre a influência do meio no curso da reação.
O sal KH2PO4 não é solúvel em acetonitrila na presença de 18-coroa-6. Entretanto, 
observou-se que após fazer-se a agitação por 72 horas de uma solução de DNPA em 
acetonitrila na presença de 18-coroa-6 e com BVH2PO4 adicionado, a análise do espectro de 
infi-avermelho revelou a presença de imia pequena banda em 1754 cm'* (ver figura 3.12), 
inexistente no espectro obtido para o mesmo experimento na ausência do éter coroa. Os 
resultados pareceram demonstrar que o éter coroa consegue solubilizar uma quantidade
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extremamente pequena do fosfato, o qual em solução, reage com o éster. A reação entretanto, 
parece proceder muito lentamente, inviabilizando o cálculo do rendimento da reação.
Teve-se, então, a idéia de fazer o mesmo experimento, porém adicionando-se desta vez 
pequenas quantidades de água (ver tabela 3.10). Observou-se novamente que, visualmente, o 
sal pareceu não ser solúvel nas misturas de solvente utilizadas, porém desta vez a reação 
aconteceu mais rapidamente. A adição de 2 e 5% de água levou à obtenção do acetil-fosfato 
com 60 e 50% de rendimento, respectivamente. O produto foi confirmado pelos espectros de 
infi-avermelho (figura 3.12). O rendimento em acetil-fosfato foi diminuindo com o aumento da 
concentração de água no meio. Com 90% de acetonitrila, o rendimento cai para 40%. Com 
70% de acetonitrila não foi detectado acetil-fosfato com o teste da hidroxilamina, mas a 
presença da banda de carbonila no espectro de infi-avermelho, em 1754 c m r e v e l o u  a 
presença do produto.
Fez-se ainda o mesmo experimento empregando-se n-decilfosfato de sódio na presença 
de 15-coroa-5, em acetonitrila contendo 10% de tampão tris (pH 8,0). Obteve-se o produto 
acil-fosfatado com 45% de rendimento, que foi confirmado por infi-avermelho (ver figura 
3.13).
1.3.6. SOBRE O PAPEL DA ÁGUA NA FORMAÇÃO DE COMPOSTOS 
RICOS EM ENERGL\.
O modelo não enzimático descrito aqui representa o primeiro sistema orgânico que 
“mimetiza” e fornece uma explicação simples para a síntese enzimática dos compostos ricos 
em energia.^’®® Para que ocorra a síntese de compostos ricos em energia, com rapidez, 
suavidade e rendimento quantitativo, faz-se necessário um microambiente anidro. No sítio 
ativo da enzima, se os reagentes encontram-se em uma posição adequada, uma mudança 
conformacional que proporcione a diminuição da atividade da água no sítio ativo certamente 
promoverá a reação. Os dados experimentais aqui apresentados também concordam com o 
mecanismo de mudança de ligação, que tem sido bastante utilizado na explanação da síntese do 
ATP pelas ATP sintases.^ '*’*’ De acordo com esta hipótese, a síntese enzimática do ATP 
ocorre espontaneamente nos sítios catalíticos e a energia é necessária somente para soltar o 
ATP produzido.
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o  fato experimental da reação em acetonitrila anidra diferir de maneira significativa 
daquela ocorrida na presença de quantidades pequenas de água, e completamente da observada 
em sistemas aquosos, vem a demonstrar que o estudo de reações de importância bioquímica 
em sistemas puramente aquosos pode, em muitas situações, não contribuir de forma adequada 
para a compreensão da catálise enzimática. Para as reações que ocorrem em um sítio 
hidrofóbico de uma enzima particular, a água não é certamente um estado padrão adequado 
para a comparação de constantes de equilíbrio e/ou velocidade. Um exemplo típico do 
que se acabou de escrever é que intermediários iônicos são favorecidos algumas vezes em 
reações realizadas em solventes polares e são considerados de alta energia em sistemas não- 
polares.*'**’*'*® Este simples, porém altamente sofisticado, manuseio da termodinâmica de 
equilíbrio de reações, representa exatamente o que a enzima e a natureza empregam para 
promover a síntese de compostos ricos em energia.
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Tabela 3.4. Influência da água nos valores das constantes de velocidade de segunda ordem 
para a reação entre TBAP e DNPA em acetonitrila.







“ Todas as corridas cinéticas foram realizadas sob condições de pseudo-primeira 
ordem, utilizando-se 3x10*® M de DNPA. O nucleófilo n-decüfosfato foi empregado em 
excesso (no mínimo 20 vezes mais em relação ao éster).
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Tabela 3.5. Inibição da reação de DNPA com BTAP peia adição de água.'

















* Todas as medidas cinéticas foram efetuadas com 1,57x10'  ^ M de BTAP. Valor 
extrapolado da constante de segunda ordem para a reação em acetonitrila anidra (ver tabela 
1.4). Cinética realizada com solução tamponada (tampão tris 5,0x10'^ M; pH 8,0). 
* Cinética realizada sem tampão.
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Tabela 3.6. Influência da temperatura nas velocidades da reação de DNPA com BTAP em 
acetonitrila anidra e com água adicionada.“










































* Todas as corridas cinéticas foram efetuadas com concentração de n-decilfosfato de 
benziltrimetilamônio igual a 1,57x10'  ^ M, exceto para a reação em acetonitrila anidra (c = 
l,lxlO'^M).
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0,44 9,50 8,91 -40,37 20,94
0,33 8,73 8,13 -42,45 20,79
0,20 8,18 7,59 -44,00 20,70
0,11 7,02 6,43 -47,33 20,54
0,06 6,62 6,02 -48,43 20,47
0,0 0 '’ 6,13 5,53 -50,38 20,56
“ Todos os parâmetros foram determinados das respectivas constantes de velocidade 
observadas em diversas temperaturas (ver a tabela 3.6) para a reação entre o éster e l,57xl0 ‘^  
M de BTAP com exceção para a reação realizada em acetonitrila anidra. Parâmetros de 
ativação determinados com a concentração de BTAP igual a 1,1 x 10'^  M.
106
Tabela 3.8. Rendimentos em acetil-fosfato formado e de éster hidrolisado para a reação de 






















“ Todos os rendimentos foram calculados a partir da conversão do acetil-fosfato 
formado em ácido hidroxâmico (ver o item 3.2.3.2 da parte experimental e o item 3.3.5 dos 
resultados). As razões entre o n-decilfosfato e o éster foram 4:1.
107











“ Todos os experimentos foram efetuados após a reação de DNPA com BTAP (na 
razão fosfato:éster 4:1) em acetonitrila anidra haver chegado ao seu final. Foi então 
adicionado tampão tris (pH = 8,0) até a concentração desejada e a reação foi acompanhada 
pelo teste do ácido hidroxâmico (ver a parte experimental e o item 3 .3 .5 dos resultados).
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Tabela 3.10. Reações de formação de acetil-fosfato a partir da reação de DNPA com 







bandas no espectro 
de infravermelho
0,0' 72 negativo
0,0 “ 72 - positivo
2,0 72 60 positivo
5,0 72 48 positivo
10,0 48 40 positivo
20,0 48 - positivo
30,0 48 - positivo
40,0 48 - negativo
* Todas as reações foram efetuadas empregando-se razão 2:1 éter-coroa : KH2PO4. 
Os rendimentos foram calculados através do teste do ácido hidroxâmico (ver a parte 
experimental e o item 3.3.3 dos resultados). Refere-se ao aparecimento de banda de 
carbonila do acetil-fosfato na região de 1750 cm‘\  Experimento realizado na ausência de éter 
coroa. A quantidade de éster que reagiu foi muito pequena, impedindo o cálculo de









número de onda, cm’*
F ^ flr a  3 .1 2 . Espectros de infravermelho para as reações de DNPA com KH2 PO4  na 
presença de 18-coroa-6: (a) em acetonitrila anidra após 72 horas de reação; (b) em acetonitrila 
com 2% de água após 48 horas de reação; (c) em acetonitrila com 5% de água após 48 horas 
de reação. As reações foram realizadas à temperatura de 25®C utilizando-se 4 equivalentes do 
fosfeto para 1 equivalente do éster.
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Figura 3.13. Espectros de infravermelho após 48 horas de reação de DNPA em acetonitrila 
com 10% de tampão tris (pH=8,0): (a) com BTAP; (b) com KH2PO4 na presença de 18-coroa- 
6; (c) com n-decilfosfato de sódio na presença de 15-coroa-5. As reações foram realizadas à 
temperatura de 25°C utilizando-se 4 equivalentes do fosfato para 1 equivalente do éster.
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3.4. CONCLUSÕES
A questão do papel da água nos sistemas biológicos, particularmente a sua ausência, 
foi até o momento muito pouco explorado, não obstante o fato de saber-se que ela, por 
exemplo, ocupa 85% do volume total da massa cinzenta do cérebro. Trabalhos recentes têm 
sugerido que a água exerce imi importante papel estruturador das células, através da 
formação de “clusters” ou agregados ordenados em tamanhos e formatos que propiciam a 
construção da célula.^ “  Assim, são necessários estudos mais aprofiindados com o objetivo de 
se descobrir que outros papéis a água pode representar nos eventos bioquímicos. Este parece 
ser um bom caminho para que se possa vislumbrar com maior nitidez como ocorrem os 
processos de transdução de energia.
A reação nucleofilica do DNPA com íons n-decilfosfato dessolvatados, descrita neste 
trabalho, representa o primeiro modelo bioorgânico que explica com sucesso a síntese dos 
compostos ditos ricos em energia, como o acetil-fosfato e o ATP. O referido modelo encontra- 
se em consonância com trabalhos recentes da área que fazem alusão à importância do papel da 
água na síntese destes compostos.^’^  ^ A grande dependência da água (ou a sua ausência) 
sobre a formação do acetil-fosfato demonstra claramente a importância da participação deste 
solvente no aumento da reatividade nucleofilica e, até mesmo, na mudança do curso da reação. 
Os dados experimentais sugerem que a natureza do microambiente na superfície enzimática 
pode determinar, juntamente, acelerações de velocidade e mudanças nas constantes de 
equihbrio. Essas observações concordam com as de muitos outros autores envolvidos na 
questão da síntese de compostos ricos em energia^’“  e de inúmeros dados cristalográficos de 
raios-X, que indicam a existência de sítios catalíticos das enzimas apresentando regiões 
hidrofóbicas."'*"**’
Finahnente, há que se considerar o muito a ser feito no campo da mimetização da 
síntese enzimática do ATP e dos outros compostos ricos em energia. Diversos modelos 
enzimáticos*® ’^^ ®*'*^  podem ser sintetizados e explorados. Eles poderão contribuir 
grandemente na elucidação dos diversos aspectos que compõem a química das enzimas 
responsáveis pela transdução de energia. Afinal, conforme escreveu Knowles,^ ®^  a catálise 
enzimática não é diferente daquela efetuada pelos modelos miméticos; é somente melhor.
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Interpretation of the Halochromism of Pyridinioplienoxide Dyes
Vanderlei Gageiro, Milton Aillon and Marcos Carol! Rezende*
Departamento de Química, Universidade Federai de S. Catarina, Fiorianópoiis, SC 88049, Brasii
The halochromic behaviour of some pyridiniophenoxide dyes in the presence of sodium iodide is described in a 
variety of protic and aprotic solvents. It is suggested that the observed halochromic shifts mainly reflect pertur­
bations in the microenvironment of the phenoxide moiety of the dyes, caused by the proximity of solvated 
cations.
Nearly three decades have elapsed since the solvatochromic 
properties of pyridiniophenoxide dyes were described.* The 
interest in this remarkable family of compounds was fostered 
by the wide range of solvatochromic shifts which they exhibit. 
This recommended such compounds, in particular dye 1 (see 
Scheme 1), as convenient polarity indicators for an ever­
growing list of solvents.^
In spite of their widespread use, the solvatochromic 
properties of these dyes still puzzle chemists. The exact nature 
of the dye interaction with its environment, in pure or mixed 
solvents, is still a subject of current interest^ -^
The halochromic properties of these compounds (their 
spectral changes in solution when an electrolyte is added to 
the medium) have been less studied.®"“* An understanding of 
these properties is made more difficult by the fact that here a 
three-component system (the dye, the solvent and the salt) 
intervenes. When descriptions of tjhis halochromic behaviour 
have appeared,*'’’** the rationalization of the observed 
trends often do not agree.
Our initial idea of utilizing pyridiniophenoxide dyes as 
indicators for the polarity of electrolyte solutions® ’ evolved 
to a more defined interest in their interactions with the 
mediimi.*^
In our pursuit of a general model for the halochromism of 
these dyes, we now present the results of our investigations 
with a variety of protic and aprotic solvents. The view that 
emerges from our observations emphasizes the interactions of 
the dye with its microenvironment as the major source of all 
observed halochromic shifts.
E xperim en ta l
Visible spectra were recorded with Shimadzu 210A and 
Aminco DW-2CX) spectrometers.
Analytically pure solvents were purified further by follow­
ing standard procedures.*^  Betaine 1 was prepared according 
to a reported method;*“* betaine 2** was a gift from Professor 
C. Reichardt
The Ef(30) and £T[(S02Me)3] values were obtained from 
the values of the corresponding charge-transfer bands in 
the visible region, by means of the relationship* Ej = 
28590//U.kcalmor*.
R esults
We employed pyridiniophenoxide dyes 1 and 2 in our meas­
urements, utilizing solutions of sodium iodide in various 
organic solvents. The halochromic behaviour of dye 1 in a 
series of alcohols provided the basis for our rationalizations 
in protic solvents.
Dye 2 was employed in the measurements of sodium iodide 
solutions of aprotic solvents which included dimethyl sul­
foxide, dimethyl acetamide, acetonitrile and acetone. The 
choice of a second dye was motivated by the need to avoid 
conclusions based on measurements with a single compound. 
Dyes 1 and 2 behave, in fact, quite similarly, and a linear 
relationship exists between £-,<30) and E-riSOjMe) values.
The variations of the values of the various sodium 
iodide solutions with the concentration of the added salt are 
shown in Fig. 1 and 2 for protic and aprotic solvents, respec­
tively. As can be seen from the curves obtained, these varia­
tions follow the same pattern in all cases. After an initial 
increase in the E^ values with the addition of the salt, the 
curves attain a plateau for higher electrolyte concentrations. 
The almost linear behaviour observed for solvents such as 
methanol (Fig. 1) or DMSO (Fig. 2) may be regarded as a 
particular case of that general pattern. The attainment of 
constant E-^  values in the plateau region for those solvents 
should require excessively high concentrations of added salt. 
This situation could not be reached because of the limited 
solubility of the salt in these solvents and because of the
Scheme 1 Dye 1, R =  H ; dye 2, R =  SO2C H 3
c/m ol d m '^
Fig. 1 Variations of the £t(30) values of alcoholic sodium iodide 
solutions with the salt concentration. The concentration of dye 1 in 
all cases was 5 x  10“ “^ mol dm "^. Curves refer to N al solutions in (a) 
butan-2-ol, (b) propan-2-ol, (c) n-butanol, (d) ethanol, (e) methanol
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Fig. 2 Variations o f the S^^SGjCHj) values o f sodium iodide solu­
tions with the salt concentration. The concentration of dye 2 in all 
cases was 5 x 10"“ mol dm "^. Curves refer to N a l solutions in (a) 
acetone, (b) acetonitrile, (c) dimethyl acetamide and (d) dimethyl sul­
foxide
effect, mentioned below, of the increasing extinction of the 
charge-transfer band of the dye, as more salt is added to the 
medium.
The halochromic behaviour of dyes 1 and 2 is reminiscent 
of the solvatochromie shifts observed wdth solutions of 1 in
1,2-dichloroethane, when phenols are gradually added to the 
medium.*  ^ A further similarity can be found if one follows 
the dianges in the intensity of the charge-transfer band of the 
dye. Both hypsochromic shifts and decreases in the intensity 
are observed with the charge-transfer band in the visible, as 
the electrolyte concentration is increased. These trends are 
also observed in phenolic solutions of 1 in QCHjCHjQ.^ ^
D iscussion
Two distinct approaches may be found in the literature, 
which attempt to explain the phenomenon of halochromism 
of solvatochromic dyes. The first one regards the halochro­
mic shifts observed when a solute, in particular a salt, is 
added to the medium, as arising from changes in the solvent 
structure, which are reflected in the dye spectra. One may 
then invoke changes in ionic strength or in the associated 
solvent electric field,“  or regard the added salt as a 
structure-making or structure-breaking species which alters 
bulk properties of the solvent.®“ These non-specific effects (for 
short, changes in the ‘polarity’ of the medium) do not neces­
sarily exclude other specific effects, which are stressed in the 
second approach. According to this second view, the spectra 
of the dye simply reflect the changes in its microenvironment, 
the. properties of which are not equivalent to those of the 
bulk. This inhomogeneity has been demonstrated by studies 
of the preferential solvation of pyridiniophenoxide dyes in 
solvent mixtures.^ *"'®
Although it is admittedly difficult to make an unam­
biguous choice between the two approaches,'® because both 
spedfic and non-specific effects are probably operating in 
such systems, we stress in this work the view that halochro­
mism results from changes in the microenvironment of the 
dye, caused by the addition of the salt.
Following the general view that pyridiniophenoxide dyes 
may be regarded as indicators of the hydrogen-bond dona­
tion ability of the m e d i u m , w e  may focus our attention 
on the phenoxide moiety of these dyes, and their sensitivity to 
immediate environment changes. There are several pieces of 
evidence which support this view. It is well known that pro­
tonation of 1 suppresses its charge-transfer band in the 
visible. This suppression is not complete in dilute solutions of 
acidic phenols in apolar solvents, an observation which is 
explained by the incomplete proton transfer from the acid 
solute to the phenoxide group.
The presence of cations like Li"^  in apolar media may also 
suppress this band.^ ' Addition of very small amounts of 
lithium perchlorate to an ethereal solution of dye 1 caused an 
initial decrease of the band around 826 nm, followed by the 
appearance of a new band at 555 nm.^  ^ These observations 
were interpreted as arising from the formation of a dye- 
cation complex, which was no longer sensitive to polarity 
changes of the enviroimient. The behaviour was very sim ila r 
to that shown by dye 1 in the presence of acids.^ ^
Fig. 3 shows the variations of the charge-transfer band of 
dye 2 in acetonitrile, as increasing amounts of lithium per­
chlorate are added. The spectral variations agree well with 
the observations of Pocker and Ciula^  ^on the formation of a 
dye-cation complex. For salt concentrations lower than the 
amount of dye in the solution, the charge-transfer band 
around 700 nm, which arises from interaction between the 
dye and the pure solvent, undergoes a decrease in intensity 
and a moderate hypsochromic shift, as the salt concentration 
is raised (Fig. 3 curves 1 and 2). When the salt and the dye 
concentrations are about the same, the charge-transfer band 
becomes very broad and dramatic hypsochromic shifts are 
observed as more salt is added (Fig. 3, curve 3). A second, 
well defined band finally emerges around 610 nm (Fig. 3, 
curve 4), which undergoes a hypsochromic shift and decrease 
in intensity as more salt is added. These effects, however, 
require much larger amounts of added electrolyte.
We suggest that thèse two bands correspond to two differ­
ent forms of dye-cation interaction. The first band, in very 
dilute salt solutions, reflects dye-solvent interactions that are 
disturbed by the presence of neighbouring cations. We may 
call this a ‘loose’ dye-cation pair, the added cations being 
separated from the phenoxide moiety by a cushion of solvent 
layers. This situation evolves to a ‘tight’ ion complex as more 
salt is added. The solvated cation now binds more firmly to 
the phenoxide moiety of 2. This tight dye-cation pair is still 
sensitive to the addition of salt, but because of its ‘tightness’, 
substantial amounts of electrolyte are required to induce 
further shifts.
We shall now interpret the behaviour of dyes 1 and 2 in 
various solvents (Fig. 1 and 2) in the light of these inter­
actions. The addition of a cation to a solution of the pyrid­
iniophenoxide dye establishes a competition between the
A/nm
Fig. 3 Spectra o f dye 2 in acetonitrile (c =  5 x 10"* mol dm "^) in 
the presence of increasing concentrations o f lithium perchlorate. Salt 
concentrations were 4 x 1 0 "’ mol dm "^ (1), 3 x 10"“ mol dm "^ (2), 
4 X 10"“ mol d m '^  (3), 6 x  10"“ mol dm "^ (4) and 2 x  1 0 '^  mol 
d m '^ (5 )
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solvent and phenoxide end of the dye for the positively 
charged added species. This competition is itself dependent 
on the dye-solvent interaction. We may then consider three 
extreme cases in our model, where one finds (i) a strong inter­
action between the solvent and the phenoxide group; (ii) a 
strong interaction (solvation) between the solvent and the 
cation; (iii) weak solvent-phenoxide and solvent-cation inter­
actions.
Case (i) applies to polar protic solvents like water or meth­
anol. The added cation is unable to displace the solvent mol­
ecules from the solvating shell of the phenoxide group. 
However, the cation is itself solvated by the solvent mol­
ecules, with the result that the proton of the solvent R—OH 
becomes more acidic. This indirect effect of the cation upon 
the dye, schematically illustrated in Scheme 2, increases with 
the salt concentration, as more solvent molecules experience 
the perturbation caused by the electrolyte. The halochromic 
shifts in these systems thus correspond to structural changes 
of loose dye-cation pairs, as described above. The damping 
effect of the solvent upon the charged cation decreases with 
its hydrogen-bond donor ability. In less polar solvents like 
propan-2-ol and butan-2-ol this damping effect is greatly 
diminished, with the consequent formation of tight dye- 
cation pairs at relatively dilute electrolyte solutions (Fig. 1).




Case (ii) is illustrated by the halochromism of 2 in DMSO 
and DMA solutions of Nal (Fig. 2). DMSO is a good donor 
solvent which strongly solvates the sodium cation added to 
the medium. As a result, the dye experiences a relatively weak 
perturbation from the Na"^ species. Notice that DMSO is less 
polar, in terms of its £t(30) value (45.1 kcal mol" )^, than any 
of the alcohols that appear in Fig. 1 [the least polar, butan-2-
ol, has an £t(30) value of 47.1 kcal mol"*]. In spite of this, 
the almost linear dependence of the E i^SOjCHs) values on 
the salt concentration, c (Fig. 2), shows a strong similarity 
with the halochromic behaviour of 1 in the most polar protic 
solvent of the series, methanol.
Case (iii) is met in a solvent system like acetone, in Fig. 2. 
Here, the solvent-separating layer which shields the charged 
Na"^  species from the phenoxide group is relatively fragile. 
This solvent shielding collapses in dilute solutions of added 
salt. The degree of halochromism exhibited by the system 
results from the combination of the two trends mentioned in 
cases (i) and (ii). Acetone has an £t(30) value (42.2 kcal 
mol*‘) smaller than acetonitrile (45.6 kcal mol“*), an indica­
tion of a somewhat weaker interaction with the dye. On the 
other hand, as regards the solvent-cation interaction, one 
would expect a greater degree of solvation by acetone 
(donor number, DN = 17 kcal mol” )^ than by the acetoni­
trile (DN = 14.1 kcal mol“*). The halochromic shifts ob­
served in both systems (Fig. 2) indicate that the solvent-dye is 
more importât than the solvent-cation interaction, in deter­
mining the relative degree of halochromism in the two sol­
vents.
In stressing the importance of specific interactions for a 
proper understanding of halochromism, we are aware that we 
cannot dismiss non-specific effects altogether. However, we 
should be able to show that our model is superior to other 
approaches which fail to give a clear explanation of observed 
facts.
The addition of inorganic electrolytes to organic solvents, 
in the presence of a pyridiniophenolate dye, always causes a 
hypsochromic shift of its charge-transfer band. We say that
the medium becomes ‘more polar’. This also applies to 
aqueous solutions of inorganic s a l t s . A  rather puzzHng 
exception to this is found in aqueous solutions of large 
organic salts. The recent reports" of bathochromic shifts of 
the charge-transfer band of dye 1 in water when increasing 
concentrations of tetraalkylphosphonium bromides are 
added to the medium confirmed previous observations made 
by us.® The offered explanation, however, which relies on 
changes of the ionic strength of the medium,“  is not satisfac­
tory. It is difficult to see why the same cause (an increase of 
the ionic strength of the medium by the addition of a salt) 
may bring about opposite trends in the spectra of the same 
dye, depending on the nature of the cation.
A better explanation is based on the inhomogeneity of the 
system. Although the phenoxide group of these dyes interacts 
strongly with hydrogen-bonding donor solvents like water, 
the molecule as a whole is essentially hydrophobic. This is 
clear from the low solubility of dyes 1 and 2 in water. It is a 
known fact that in aqueous solvent mixtures with an organic 
cosolvent, dye 1 is preferentially solvated by the latter.*® *’ In 
agreement with this, the addition of a voluminous organic 
cation to the medium gradually replaces water molecules in 
the solvating shell of the dye by aprotic, charged organic 
species. The microenvironment which the dye experiences is 
less ‘polar’, no matter how much the formal ionic strength of 
the medium increases.
The interpretation of the halochromism of pyridiniophe­
nolate dyes which we present in this paper should have a 
wider scope and apply to other halochromic compounds. 
Indeed, a common feature of these dyes is the structural 
proximity of donor and acceptor moieties, which may be 
linked by conjugated bonds.^  ^Donor moieties in many dyes 
are phenoxides^ ® and it is reasonable to expect an analogous 
behaviour of these compounds in the same medium. This 
probably accounts for the fact that polarity scales derived 
from structurally different dyes show good correlations. Our 
choice of the widely used pyridiniophenolate dyes for these 
studies is thus just^ed by the expectation that our conclu­
sions should also apply to a large number of halochromic 
compounds.
We are grateful to the Conselho Nacional de Pesquisa Cienti­
fica e Tecnologica (CNPq) for financing this work. We also 
thank Professor Christian Reichardt for the kind gift of a few 
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Preferential Solvation of a P-Sensitive Dye in Binary Mixtures off a 
Non-protic and a Hydroxylic Solvent
Marivânia Scremin, Sandra Patricia Zanotto, Vanderlei Gageiro Machado and 
IMarcos Caroii Rezende*
Departamento de Química, Universidade Federa! de S. Catarina, Florianópolis, SC 88040-970, Brasil
The preferential solvation of the solvatochromic dye /VAA'^'-tetramethylethylenediaminoa:cetyl- 
acetonatocopper(ii) perchlorate (1), [Cu(tmen)(aca)]CI04, In binary solvent mixtures comprising one hydroxyiic 
component (water, methanol, ethanol or propan-2-ol) and a non-protic co-solvent (acetone, acetonitrile or 
dimethylformamide) is discussed and interpreted in terms of hydrogen-bonding effects which alter the ‘intrinsic’ 
electron-donating ability of the hydroxyiic solvent.
Solvatochromic dyes have often been used in the investiga­
tion of the properties of solvents and solvent mixtures. The 
realization that their behaviour in solution ultimately reflects 
specific interactions with their microenvironment has made 
them ideal probes for studies of preferential solvation in 
binary mixtures. Research in this area is often concerned with 
protic-aprotic solvent mixtures, owing not only to the wide 
use of such media in chemical processes, but also to their 
complexity, with strong dipole-dipole attractions occurring 
side by side with equally important hydrogen-bonding inter­
actions.
Dyes may be classified according to their sensitivity to dif­
ferent properties of the medium. Compounds which are pre­
dominantly sensitive to the electron-accepting properties of a 
solvent may be characterized as a-sensitive, whereas p- 
sensitive dyes mainly reflect the donor properties of the 
mediimL
The variety of solvatochromic probes employed in such 
studies have in common the fact that they are, in most cases, 
strongly sensitive to the hydrogen-bond accepting and/or 
donating ability of the m edium .Thus, deviations from an 
ideal behaviour in mixtures comprising protic solvents are 
generally ascribed to hydrogen bonding of the solvent to the 
dye. Studies utilizing dyes which are sensitive to the electron- 
donating ability of the medium are much more scarce. 
Among these dyes, the series of salts of ethylene- 
diaminoacetylacetonatocopper(n), first prepued by Fukuda 
and Sone* are unique in that they are not sensitive to the 
electron-accepting ability of the polarizability of the medium, 
being considered as exclusive probes for the solvent donating 
ability.’ Thus, Marcus and Migron have employed com­
pound 1 (Scheme 1) in the determination of Kamlet aiiid 




A study on the solvatochromism of dye 1 in dimethyl­
formamide (DMF)-nitromethane mixtures has b ^  
published.'® We decided in the present work to extend this 
study to protic-aprotic solvent mixtures for various reasons. 
Besides the aforementioned scarcity of such investigations, we 
were interested in detecting any pecuUar behaviour in these
mixtures, as frequently happens when an a-sensitive dye is 
employed.^ ’“ In addition, and contrary to the expected 
behaviour of DMF-nitromethane solutions of 1, where the 
electron-donating abilities of the two components are well 
established and are very different, the donating behaviour of 
solvent mixtures comprising protic components is in principle 
unpredictable. This stems from the fact that the values for 
electron-donating ability of protic solvents vary widely 
according to the method utilized for their obtention, an effect 
which may reflect the indirect action of hydrogen bonding in 
solution. Accordingly, one may encounter values of ‘bulk’ 
electron-donating ability, which differ appreciably from 
donor numbers of ‘isolated’ molecules.'^  Such variations 
should, in principle, be found in binary mixtures of variable 
composition, where the degree of hydrogen bonding of the 
protic co-solvent changes with its mole fraction in the 
mixture. Thus, in spite of the simplification introduced in a 
system with a pure -^sensitive probe (no direct hydrogen- 
bonding interaction between the dye and the protic co­
solvent), deviations from the ‘normal’ behaviour found in 
non-protic solvent mixtures may still occur, an anticipation 
which justifies the present work.
E xperim en ta l
The spectra of dye 1 in all binary mixtures were recorded on 
a Beckman DU-6S spectrophotometer.
The copper dye 1 was prepared following a reported pro­
cedure.^  Redistilled water and analytically pure alcohols were 
employed in all solutions. In addition, pure dimethyl­
formamide and redistilled acetone and acetonitrile were dried 
over molecular sieves prior to use.
R esu lts an d  D isco sao n
The solvatochromic behaviour of dye 1 in binary mixtures 
comprising one hydroxyiic component is shown for acetone- 
ROH (Fig. 1), acetonitrile-ROH (Fig. 2) and DMF-ROH 
(Fig. 3). TTie hydroxyiic solvents employed were water, meth­
anol, ethanol and propan-2-ol.
The data plotted in Fig. 1-3, which give the variations of 
the wavenumber, v ^ , of the dye in mixtures of variable 
molar composition, X, were fitted to third-order polynomials 
by means of a least-squares method. With the exception of 
the water-acetone plot, the general equation = a + bX 
+ cX^ + dX^ was foimd to reproduce all data rather accu­
rately, as shown in the figures. The values of the coefBdents
a, b, c and d for each binary mixture are given in Table 1. 
Values of in acetone-water mixtures were constant and 
equal to 16.86 x 10”  ^cm"' for water mole fractions >0.13.
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Fig. 1 Variations o f o f dye 1 in binary mixtures with mole frac­
tion of the hydroxylic component: (a) acetone-water; (6) acetone- 
m ethanol; (c) acetone-ethanol; (<2) acetone-propan-2-ol
2 Variations o f o f dye 1 in binary mixtures with mole frac­
tion of the hydroxylic component: (a) acetonitrile-water; (b) 
acetonitrile-^nethanol; (c) acetonitrile-ethanol; (d) acetonitrile- 
propan-2-ol
For binary mixtures richer in acetone, the observed v__
values were as foUows [lO"* (.Y)]: 17.51 (0), 17.12 (0.03), 
17.01 (0.05), 16.92 (0.075), 16.89 (0.1).
A first distinction may be drawn between binary mixtures 
containing the relatively weak, non-protic donor solvents 
acetone and acetonitrile and those containing the strong 
donor DMF. Whereas in mixtures of the latter, the dye is in 
all cases preferentially solvated by DMF, in the acetone-
Tsble 1 Values of the coefficients a, b, c and  <i in the polynomial 
V__= a + bX + cX^ + dX^ for each binary mixture
0 .2  0.4 0.6 0.8
binary m ixture
coefficients/10" ’
a b c d
acetone-M eO H 17.51 -1 .3 7 1.64 -0 .8 4
acetone-E tO H 17.51 -0 .3 0 - 0.68 0.39
acetone-PrHDH 17.51 -0 .5 5 0.81 -0 .6 9
acetonitrile-HzO 17.30 -1 .5 6 2.22 -1 .1 6
acetonitrile-M eOH 17.30 -0 .2 4 0.01 - 0.22
acetonitrile-EtOH 17.30 -0 .5 3 0.74 -0 .7 1
acetonitrile-Pr*OH 17.30 - 0.21 0.89 -1 .0 4
D M F-H ^O 16.58 -0 .0 3 0.49 -0 .1 9
D M F -E tO H 16.58 0.12 -0 .5 6 0.72
0.2 0.4 0.6 
X
0.8
Fig. 3 Variations of v__of dye 1 in binary mixtures with mole frac­
tion of the hydroxylic component: (a) D M F-w ater; (b) D M F - 
ethanol
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Table 2 Estiiaated m olar percentage of the hydroxylic component, 
ROH, in the solvation shell o f dye 1, for a  binary mixture with a  1 :1  
bulk m olar composition
non-protic co-solvent (%)














ROH and acetonitrile-ROH systems, preferential solvation is 
shifted from the hydroxylic component to the non-protic co­
solvent as we change from water to propan-2-ol.
The degree of solvation of the dye by the hydroxylic co­
solvent in each binary mixture may be more readily grasped 
by a comparison of the values of Table 2. These values, 
obtained from the curves drawn in Fig. 1-3, are estimated 
percentages of ROH in the solvation shell of 1 when the bulk 
composition of the solvent mixture is 1:1. By employing the 
third-order polynomials given in Table 1, the percentages of 
ROH may be obtained from the relationship ROH(%) = (vq  ^
— Vo)/(vi — voX where the subscripts 0.5,0 and 1 refer to the 
calculated values for solutions where X  — 0.5, 0 and 1, 
respectively. Thus, in a 1:1 molar acetone-water mixture, the 
dye is exclusively surrounded by water molecules, whereas, in 
acetone-propan-2-ol, the solvation shell of the dye comprises 
about 37% of alcohol molecules.
A comparison of the acetone and acetonitrile systems indi­
cates a greater eflfectiveness of the latter solvent in competing 
with the hydroxylic co-solvent for the solvation of the dye. 
Preferential solvation by acetonitrile is verified in all binary 
alcoholic mixtures, a trend which is reversed only when water 
is the hydroxylic co-solvent (Fig. 2). In the case of acetone 
mixtures, water and methanol solvate the dye preferentially, 
whereas ethanol-acetone mixtures exhibit a nearly ideal 
behaviour, with bulk compositions very similar to local 
solvent distributions around the dye (Fig. 1).
This greater eflfectiveness of acetonitrile, as compared with 
acetone, in solvating the copper dye probably reflects a 
greater association of the former with the soft Cu“ ion, 
because of the stronger % interactions of the —CN group 
with the planar dye.‘°-‘^
The preferential solvation of [Cu(tmenXaca)]a04 by 
DMF in nitromethane-dimethylformamide mixtures was 
ascribed to the greater electron-donating ability of the latter 
solvent.*® However, when one of the components is a 
hydroxylic solvent, the picture that emerges is more complex.
The value of for 1 in a pure solvent may be assumed to 
be a measure of the donating ability of the medium. A rea­
sonably good correlation was obtained between v„„ and 
Gutmann’s donor nimibers (DN) for a series of solvents.® 
Following this argument, the electron-donating abilities of 
water and the small aliphatic alcohols methanol, ethanol and 
propan-2-ol do not diflfer appreciably and are all greater than 
that of acetone or acetonitrile. Tl^ is apparent from the 
bathochromic shifts observed for the longest wavelength 
band of 1 in acetone or acetonitrile as a hydroxylic solvent is 
added. Nevertheless, preferential solvation of 1 by the better 
donor co-solvent is not always observed, as seen in Fig. 1(c), 
(ii), Fig. 2(b), (c) and (<i). Since direct solute-solvent hydrogen- 
bonding interactions may be excluded from our systems, the 
observed deviations and the progressive ‘take-over’ of the 
solvation shell by the hydroxylic component, as one changes 
from propan-2-ol to ethanol, methanol and water, must 
reflect indirect solvent interactions. The analysis of these
interactions is facilitated by the assumption of different 
electron-donating abilities for the hydroxylic co-solvent Its 
‘bulk’ donating ability reflects and incorporates the effects of 
extensive hydrogen bonding, which alters the ‘intrinsic’ 
donating ability of isolated molecules.
Fig. 2 shows that the copper dye 1 is better solvated by 
acetonitrile than by any alcohol, in spite of the larger of 
the former. This may be due to the soft nature of the copper 
cation mentioned above, which associates better with aceton­
itrile than with any alcohol ROH. This, however, suggests 
that the ‘intrinsic’ electron-donating abilities of these alco­
hols are in fact smaller than their ‘bulk’ values, obtained in 
pure solvents.
This situation is reversed when water is the hydroxylic co- 
solvenL Comparison of Fig. 1(a) and (<i), or of Fig. 2(a) and 
{d), shows that water solvates 1 in binary mixtures much 
more effectively than propan-2-ol. The reason for this is not, 
according to our view, that water is intrinsically a better 
donor solvent than propan-2-ol. The opposite should, in fact, 
be true. The alkyl groups in an alcohol should render the 
hydroxy group more basic than in water. The greater degree 
of dye solvation by water, than by propan-2-ol rather reflects 
differences in hydrogen-bond donation of these two solvents.
In binary mixtures a strong hydrogen-bonding solvent may 
act as a ‘solvent scavenger’, binding and sequestering the 
non-protic co-solvent from the solvation shell of the dye. It 
may also stabilize and reinforce, through hydrogen bonds, 
other hydroxylic molecules already present in the solvation 
shell of the dye. A hydrophilic net is woven around the dye, 
wi± the more hydrophobic co-solvent being gradually 
expelled from its solvation shell This is accompanied by 
enhanced electron-donating ability of the axial ROH ligand^ 
because of hydrogen bonding to other ROH molecules, as 
shown in Scheme 2
Scheme 2
These effects oppose the ‘intrinsic’ weak electron-donating 
ability of the ROH molecules vis-â-vis the soft copper 
complex, and, in the case of the strongest hydrogen-bonding 
donor solvent water, even surpass the greater affinity of the 
dye for acetonitrile [Fig. 2(a)].
It is interesting, at this stage, to compare our observations 
with similar studies published previously involving binary 
aqueous mixtures. Our data agree quite well with the report­
ed values of for compound 1 in pure solvents.’ Values 
for jS, the electron-pair donation tendency of the medium, 
have been reported previously for various aqueous mix-
tures.«-»-‘ 3
Migron and Marcus employed compound 1 as a  ^indica­
tor and their data for water-acetonitrile mixtures* agree 
quite well with our results, if the relationship v ^ =  18.76 
— Z793P, derived by the same authors,’ is u ^  to convert 
into ^ values. Thus, we obtained a value of 16.86 x 10“  ^
cm" * for the absorption wavenumber of 1 in water, a value 
very similar to the corresponding values in methanol 
(16.89 X 10"^ ), ethanol (16.87 x 10’ )^ and propan-2-ol 
(17.00 X 10”  ^ cm“*). This corresponds to  ^=  0.68, essen­
tially the same as that reported by the authors (0.67) in their 
study of water-acetonitrile mixtures.’
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Krygowski et al. studied various aqueous binary mixtures, 
using as solvatochromic probes 4-nitroaniline and N,N- 
diethyl-4-nitroaniline,*  ^ and arrived at results which are at 
variance with our observations. This may be due to the use of 
indicators which are not purely )S-sensitive.® In fact, their 
results yield a very low electron-donating ability value for 
water (5rt or  ^= 0.19), much smaller than that for methanol 
(0.62), ethanol (0.77) or propan-2-ol (0.88). These values were 
essentially the same as those reported previously by Taft and 
co-workers,‘* who listed them between brackets as ‘less 
certain’. Accordingly, in all aqueous mixtures studied by the 
authors, the  ^ indicators were prefentially solvated by the 
organic co-solvent, an observation which departs from our 
results with dye 1.
In conclusion, the present study brings to light the ambi­
guity of the electron-donating ability concept, when applied 
to hydroxylic solvents. Spectroscopic measurements of the 
pure ^-sensitive dye 1 yield similar values of electron- 
donating ability for water and small aliphatic alcohols. This 
observation cannot explain their different behaviour in sol­
vating compound 1 in binary mixtures. Indirect hydrogen- 
bonding effects explain the relative order of effectiveness of 
the hydroxylic co-solvent in the preferential solvation of the 
dye. This effectiveness increases in the order IVOH < 
EtOH < MeOH < HjO, and parallels the strength of these 
compounds as hydrogen-bonding donor solvents.
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HALOCHROMIC COMPOUNDS AND CHROMOIONOPHORES. The halochromic properties of 
pyridinium N-phenoxide betaine dyes and other solvatochromic compounds are revised. A general 
overview on the chemistry of chromoionophores is also presented.
Keyvyords: halochromism; chromoionophores; pyridinium N-phenoxide betaine dyes.
INTRODUÇÃO
A  ad ição  de  sa is em  urn m eio  reac io n a l pode  a lte ra r  a 
velocidade e a té  m esm o o  curso de m uitos processos quím icos. 
E stes efeitos salinos são exp licados em  geral com o resultantes de 
m udanças da polaridade d o  m eio pela adição de  espécies iônicas.
E n tre tan to , o  co n ce ito  d e  po larid ad e , em b o ra  se ja  fac ilm en te  
co m p reen d id o  d e  fo rm a q u a lita tiv a  (b asta  aqu i lem b rar u m a re ­
g ra  b astan te  conhecida : “ sem elh an te  d isso lv e  sem elh an te”), não 
p ode  s e r  d e fin id o  q u a n tita tiv am en te  com  p recisão  por p ro p rie ­
d ad es f ís ica s  co m o  a co n s tan te  d ie lé tr ica  (e ) e o m o m ento  
d ip o la r (^l). T a l co n sta tação  d eco rre  do fa to  de  q u e  em b o ra  
p a râm etro s co m o  s  e  |i, d e fin am  o so lv en te  com o um  todo , não 
lev am  em  c o n ta  as in te raç õ e s  e sp e c íf ic a s  das m o lécu las do  
so lu to  com  o  so lv en te* -^  E stas  in te ra ç õ e s  in te rm o le cu la re s  
in c lu em  as cou lô m b icas e n tre  íons, as d irec io n a is  en tre  d ip o lo s , 
as in d u tiv a s de  d isp e rsão  e  as ligações de  h id rogên io , a lém  das 
in te raçõ es p o r tran s fe rê n c ia  de carga  e  so lvo fób icas.
A  com p lex id ad e  das in te raçõ es so lu to -so lv en te  é  a in d a  m aio r 
q u an d o  um  d e te rm in ad o  sa l é  ad ic io n ad o  em  um  sis tem a  co m ­
p o sto  pelo  m eio  e um  so lu to .
U m  dos m éto d o s m ais ex ten siv am en te  u tilizad o s n a  q u ím ica  
do estu d o  d e  so lu çõ es c o n s is te  n a  u tiliza çã o  d e  co m p o sto s so l- 
v a to c rô m ico s p a ra  o  e s tu d o  do efe ito  do  so lv e n te  em  n ível m i- 
c ro scó p ico -m o lecu lar. E s te s  co m p o sto s ap resen tam  m udanças 
p ro n u n c iad as na  po sição  (e  a lgum as vezes n a  in tensidade) de  
u m a  b an d a  de  ab so rção  U V /V is quando  a  po larid ad e  do  m eio  
é a lte ra d a  (so lv a to c ro m ism o )^’"*. M uitos co m p o sto s ex ibem  este  
tipo  d e  co m p o rtam en to . C o m p o sto s so lv a to c rô m ico s  podem  
so fre r  m ud an ças nos se u s  esp ectro s de  abso rção  quando  sais 
são  ad ic io n ad o s às suas so lu çõ es . E ste  fen ô m en o  é cham ado  de 
h a locrom ism o .
A  u tilização  de  co m p o s to s ha lo c rõ m ico s com  o in tu ito  d e  se 
in v es tig a r a p o larid ad e  d e  so luções sa lin as com eçou  a  se r  fe ita  
na d écad a  de  60. G ord o n  v erificou  em  um  estudo  envo lvendo  
d iv e rs a s  so lu ç õ e s  a q u o sa s  d e  m e ro c ia n in a s  n a  a u sê n c ia  e  
p re sen ça  de  sa is de  N a*, Mg-'^ e  d e  te traa lq u ilam ô n io , que  
aq u eles  co m p o sto s são  halocrõm icos^ . K o so w er pôde d em o n s­
tra r que  a p o larid ad e  do  so lv en te  pu ro  au m en ta  quando  a e le  é 
ad ic io n ad o  um  d e te rm in ad o  sal''. P ro v o u  isto  ad ic io -n an d o  ao 
m eio  u m a  so nda  so lv a to c rô m ica , o io d e to  d e  l-e til-4 -ca rb o m e- 
to x ip ir id ín io , que  tem  a  su a  b an d a  so lv a to c rô m ic a  m u d ad a  
quan d o  a  p o larid ad e  do  m eio  m uda. D av id so n  e  Jencks e s tu d a ­
ram  as m udanças e sp e c tra is  que  o co rrem  em  so luções aquosas 
de u m a  m ero c ian in a  n a  p re sen ça  de d iv erso s sa is .
E n tre ta n to , o s  e s tu d o s  e n v o lv e n d o  h a lo c ro m ism o  g a n h a ­
ram  g ra n d e  im p u ls o  s o m e n te  n o s  a n o s  o i te n ta s ,  c o m  a 
u til iz a ç ã o  p rin c ip a lm e n te  d o s  p ir id in io fe n o la to s  com o so n d as  
so lv a to c rô m ic a s
0  o b je tiv o  d esta  rev isão  se rá  a b o rd ar traba lhos que  tratam
do fenôm eno  do ha lo c ro m ism o . S erá  dado  u m  en fo q u e  especia l 
sobre o halocrom ism o dos p irid in io feno latos. M ostra r-se -á  ainda 
com o os co m p o sto s h a lo c rõ m ic o s  aqu i d e sc rito s  p odem  se r  
em pregados com o unidades c rom óforas na s ín tese  de  com postos 
c rom oionóforos, que constituem  u m a classe  de  co m postos m uito 
im portan te  den tro  d a  qu ím ica  su p ram olecu lar.
EMPREGO DE COMPOSTOS SOLVATOCRÔMICOS 
NA INVESTIGAÇÃO DE SOLUÇÕES SALINAS
D en tre  os ex em p lo s m ais  co n h ec id o s  d e  co m p o s to s  so l­
vatocrôm icos, p o de-se  c ita r  a  c la sse  d os p irid in io fen o la to s (e.g., 
co m p o sto s 1-3). E stes co ran tes  co m eçaram  a  s e r  in v estig ad o s 
p o r D im ro th  e  c o l.“  h á  três d écad as . E les a p resen tam  um a 
g ran d e  se n s itiv id ad e  p ara  p eq u en as m u d an ças no  m eio  e  p a ra  a 
ad ição  de sa is em  um  so lv en te  determ inado^ . D e a co rd o  com  a 
fe liz  a n a lo g ia  c ria d a  p o r R e ich ard t^ , a  se n s ib ilid a d e  d estes  
c o m p o s to s  po d e  s e r  c o m p a rad a  à  d a  p r in c e sa  do  c o n to  de 
A ndersen*^ “ A P r in c e s a  e  o  g rã o  d e  e rv i lh a ” , q u e  e r a  c ap a z  
d e  p e rc e b e r  u m  g rão  d e  e rv ilh a  d e b a ix o  d e  v in te  c o lc h õ e s  e 
v in te  aco lch o ad o s.
HjN
o
1: R i= K ; Rj = H 
2: R| =H; R js P h  
3: R|=SC>2Mc: Ra = Ph
O  p ir id in io fe n o la to  m ais  c o n h e c id o  é o  c o m p o s to  2 ,6 - 
d i f e n i l - 4 - ( 2 ,4 , '6 - t r i f e n i lp i r id ín io ) - l - f e n o la to  (c o m p o s to  2 ), 
q u e  fo i p o ísu la riz ad o  p e lo  seu  e m p re g o  n a  c o n fe c ç ã o  da  
e sc a la  d e  p o la r id a d e  E t(3 0 )‘ ’'*'‘ e  q u e  é  c o m e rc ia lm e n te  
d isp o n ív e l ^ u a lm e n te '^ .
A id é ia  q e  se  m e d ir  a  p o la r id a d e  de  s o lu ç õ e s  sa lin a s  
u tilizan d o -se  p m d in ip fe n o la to s  so lv a to c rô m ico s  com o sondas 
fo i te s ta d a  pan r-c rtn a  v a r ie d a d e  d e  so lv e n te s  e  e le tró l i to s , 
em p reg an d o -se  com o co ran te  a b e ta ín a  1 In sp iran d o -se  no 
■ tra tam en to  o rig in a lm en te  p ro p o sto  p o r L a n g h a ls”  p a ra  ex p res­
sa r  a  p o larid ad e  de m is tu ras líq u id as  b in á rias  em  fu n ção  da 
c o n c e n tra ç ã o  do  c o m p o n e n te  m a is  p o la r , tr a ta ra m -s e  as 
so luções sa lin as com o m is tu ras b in á rias  on d e  o  sal so lva tado
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fosse  o co sso lv en te  m ais polar. D esta  m aneira  foi possível ob ter 
um a equação  sim p les, a justável a u m a v a ried ad e  de processos 
q u ím ic o s  na l ite ra tu ra  q u e  e x ib ia m  e fe ito s  sa lin o s '* '. E ste  
tratam en to  foi estend ido  a so luções sa lin as con ten d o  um  coran te  
so lv a to c rô m ico '^ ’, re su ltan d o  um  estu d o  s is te m á tic o  so b re  a 
p o larid ad e  de so luções a lco ó licas  de  e le tró lito s , u tilizan d o -se  o 
p irid in io fen o la to  2  com o sonda*'"’. A  eq u ação  resu ltan te  re lac io ­
nava a p o larid ad e  da so lu ção  sa lin a , dad a  pe lo  co rresponden te  
v a lo r de E t(30), com  a co n cen tração  m o la r do  sal p resen te , 
p ara  v in te  com b in açõ es sa l/so lven te .
P o s te rio rm en te , a m esm a eq u ação  fo i te s tad a  com  sucesso  
po r L an g h a ls"“ p a ra  so luções de  L ÍC IO 4 em  ácido  acé tico , 
s is te m a  e s te  q u e  h a v ia  s id o  u t i l iz a d o  a n te r io rm e n te  p o r 
W in ste in  e col. em  estu d o s de fo rm ação  de  p a res iô n ico s^ '. 
L an g h a ls  em p reg o u  com o co ran te  so lv a to c rô m ico  a  im id a  4 , 
base  d a  esca la  em p írica  S d e  Z elinskii*^.
F icav a  c la ro  a ssim  q u e  o u tras  so n d as so lv a to c rô m icas eram  
cap azes de re g is tra r  variações de  p o larid ad e  em  so lu çõ es sa li­
nas, a  ex em p lo  do que  hav ia  s id o  fe ito  com  as be ta ín as de  
R eichard t. U m a destas sondas, o co ran te  d ic ian o b is (1 ,10-fenan- 
tro lin a ) fe rro  (II) (com posto  5 ), d e  fácil ob tenção"’ , ex ib ia  um  
co m p o rtam en to  -so lvatocrôm ico q u e  se c o rre lac io n av a  bem  com  
a e sca la  Et(30)^'‘.
/ n
A lém  d isso , o  co ran te  5  e x ib ia  um  co m p o rtam en to  redox 
rev ersív e l, o  q u e  0 fa z ia  e sp ec ia lm en te  in te ressan te  com o sonda 
em  e s tu d o s  p o r  v o lta m e tr ia  c íc l ic a  d e  so lu ç õ e s  sa lin a s . 
G rá fico s da  v a riação  do  p o ten c ial d e  5  em  fu nção  d a  co n cen ­
tração  de  sa l ad ic io n ad o  fo rn eceram  cu rv as que  ten d eram  para  
um  patam ar^^. A ap licação  d e  um  m o d elo  teórico^*’ de riv ad o  de 
ou tro s p ro cesso s e le tro q u ím ico s en v o lv en d o  asso c iaçõ es com  
cá tio n s^ ’ re su lta ra m  em  um  tra ta m e n to  q u e  c o rro b o ra v a  a 
eq u ação  e m p írica  an te rio rm en te  o b tid a '^ .
HALOCROMISMO DE PIRIDINIOFENOLATOS
A  a n á lis e  s is te m á tic a  d os r e su lta d o s  d a s  m e d id a s  de 
p o la rid ad e  de  so luções salinas a tra v és  d e  so n d as so lv a to c rô ­
m icas co lo co u  em  e v id ên c ia  a  fa lác ia  d e s te  p ro p ósito . O  que  se 
m ede  não  é  um a p ro p ried ad e  m acro scó p ica  da  so lução  salina , 
m as sim p le sm en te  a  in te ração  da  so n d a  co m  o e le tró lito . No 
caso  de  p irid in io fen o la to s, esta  in te ração  se  dá  en tre  0 cátion  
p re sen te  e  o  frag m en to  fen o la to  d o ad o r do  corante**"’ ’ . O b ser­
v a -se  p o r  e x em p lo  q u e  a a d iç ã o  de  K l,  N a l ,  L il ,  B a li ,  
C a (S C N )2 e  M g(C 104)2 em  so lu çõ es do co m p o sto  2  em  ace to ­
n itr i la  c au sa  d e s lo ca m e n to s  h ip so c rô m ic o s  v a riad o s n a  sua  
b an d a  d e  tran sferên cia  de carga (T C ) intram olecular^*. E ste  des­
lo cam en to  c resce  com  o aum en to  d a  carg a  e fe tiv a  do  cátion  
(ca rg a  do  ío n /ra io  do  íon),_ou seja. Cs'*' <  Rb'*' <  K'*' <  Na'^ <  Li'*' 
<  Ba-'*' <  Cir* < Mg-'^ iy.-’2.34.3.'i g rá fico  do  deslocam en to  
h ip so crô m ico  in duzido  pelo  sal (Et(30)) em  função  das cargas 
e fe tiv a s d o scá tio n s dos sa is  ad ic io n ad o s em  a ce to n itr ila  m ostra  
um a co rre lação  lin ea r b astan te  boa  (r =  0 ,9 8 9 )’'‘-’ -‘’. O s ânions 
têm  p o u ca  in flu ên cia  no ha lo c ro m ism o  d estes  com postos
R eichard t sugeriu  in ic ialm ente  p ara  este  tipo  de efeito  salino  
a  u tilização  do term o halocrom ism o negativo  (positivo) para  0 
deslocam ento  h ipsocrôm ico  (batocrôm ico) da  banda de abso rção
U V /V is  d e  um  c o m p o s to  d is so lv id o  co m  0 a u m e n to  d a  
co n cen tração  do sal'*'. E sta  d e fin ição  foi c riad a  p o r an a lo g ia  
co m  a d e f in iç ã o  d e  so lv a to c ro m ism o *  e  re c e b e u  b a s ta n te  
a c e ita çã o ’*’. D e aco rd o  com  R eich ard t, 0 h a lo c ro m ism o  das 
b e ta ín as 1-3 constitu i 0 que  foi cham ado  p o r e le  d e  “h a lo c ro ­
m ism o g enu íno  ou v e rd ad e iro ”**-'^ , 0 qual é  d ife ren te  do  h a lo c ro ­
m ism o  p rim eiram en te  d escrito  p o r B aey er e  V illig e r”  no in íc io  
do  sécu lo . O term o in tro d u z id o  p o r estes p esq u i-sad o re s d iz  
re sp e ito  à  m udança  d e  co lo ração  de um  co m p o s to  d isso lv id o  
pe la  ad ição  de  ácido  ou base. N este  caso , um a reação  q u ím ica  
tran sfo rm a  0 com posto  in co lo r em  um  co lo rid o . No h a lo c ro m is­
m o d os p irid in io fen o la to s, e ste  d eslo cam en to  não  é  cau sad o  
p o r a lte raçõ es qu ím icas do c ro m óforo . R e ic h a rd t e  co l. su g e ri­
ram  e n tão  0 term o “ha lo c ro m ism o  n egativo  (p o sitiv o ) v e rd ad e i­
ro ”’* a  fim  d e  que  se ja  fe ita  a d ife ren c iação  do h a lo c ro m ism o  
in tro d u z id o  por B aey e r e V illig e r” , do qua l in ú m ero s exem - 
p lo s’'-'’''” são  conhec idos.
A  b an d a  d e  abso rção  na reg ião  v isível do  e sp ec tro  d as-beta í- 
nas 1-3  re su lta  de  u m a  tran sfe rên c ia  de ca rg a  in tra m o le cu la r  
da  p a rte  doadora  (fen o la to ) p a ra  0 anel p ir id ín io  e lé tro n a c ep to r 
da  m o lécu la  não -p lanar'’ *. A posição  d esta  b an d a  T C  d ep en d e  
da e n e rg ia  d e  io n ização  d a  p a rte  e lé tro n -d o ad o ra  e da  a fin id ad e  
e le trô n ic a  d a  porção  acep to ra  da m olécu la^-. P e la  ad ição  de  
um  sal a  u m a so lução  do p irid in io feno lato , o cá tion , ao  in te rag ir 
e le tro s ta ticam en te  com  a p a rte  e lé tro n -d o ad o ra  da  m olécu la , 
au m en ta  a  en erg ia  de  io n ização  do g ru p o  fe n o la to  en q u an to  a  
a f in id ad e  e je trô n ica  d a  parte  acep to ra  d o  c o ran te  pe rm an ece  
inalterada^-^-'’. E sta  é  a  ex p licação  p ara  0 d e s lo -ca m e n to  h ip so ­
c rô m ico  d a  banda T C  que  é obse rv ad o  em  so lu çõ es  sa lin as 
d e s tes  co m postos.
E stu d o s  envo lv en d o  a  so lva tação  p re fe ren cia l d e  p ir id in io ­
fe n o la to s  em  m is tu ras b in á rias  d e  so lv en te s  m o stra ram  q u e  o 
e sp ec tro  do  co ran te  d ev e  re fle tir  as m u d an ças em  seu  m ic ro am ­
b ien te , q u e  ap resen ta  p rop ried ad es d ife ren tes d as do  m eio  com o 
um  todo^’ . A ssim , o h a lo c ro m ism o  n eg ativ o  de 1-3  pode  se r  
i lu s trad o  p e la  fo rm ação  de  um  p a r iôn ico  e n tre  o  g ru p o  fen o la to  
e lé tro n -d o a d o r  c a rre g a d o  n e g a tiv a m e n te  e  0 c á t io n  do  sa l 
a d ic io n a d o ^ , co nfo rm e 0 d iag ram a a b a ix o ’ ’ .
Z  Xmajc = ß «  nm(CH,CN) ”  ?.niM = 413 nm [CH,CN + MfíClO,):]
3: Xnux = 5(» nm (HjO) ”  = 480 nm [HjO + Mg(CIO,)jI ”
O  halo c ro m ism o  d e  p irid in io fen o la to s com o o co m p o sto  2 
se  d ev e  p o rtan to  à espec ia l sen sib ilid ad e  d o  g ru p o  fen o la to  a 
e sp é c ie s  ou  g ru p o s e le tro f í l ic o s  em  so lu ç ã o . S a b e -se , p o r 
ex em plo , que  estes co m p o sto s são  in d icad o res da  cap ac id ad e  
d o ad o ra  p o r  pon tes de  h id ro g ên io  do meio'*’ -'“'. E m  so lu çõ es de 
p ir id in io fen o la to s  nas q ua is são  ad ic io n ad o s fenó is o b se rv a-se  
um a su p re ssão  in com pleta  da  banda de  tran s fe rê n c ia  de  carga , 
a  q ua l é  ex p licad a  p e la  tran sferên cia  d e  p ró to n  in co m p le ta  do  
fenol p a ra  o  g rupo  fenolato'*-'*. O b serv o u -se  tam b ém  que  os 
v a lo re s  d e  Et(30) au m en tam  b ru scam en te  q u an d o  peq u en as 
q u a n tid a d e s  d e  n itra to  de e ti la m ô n io  s ã o  d is s o lv id a s  em  
so lu ç õ es  do  co ran te  2  com  d iv erso s so lv en te s '” . U m  o u tro  
tra b a lh o  recente'^** re la ta  m ed id a s  e s p e c tro fo to m é tr ic a s  d e  
lig açõ es de  h id rogên io  en tre  o com posto  2  e  ág u a , á lcoo is ou  
fe n ó is  em p re g an d o -se  a c e to n itr ila  com o so lv e n te . D iv e rsa s  
c o n stan tes  d e  asso c iação  para  os co m p lex o s 1; 1 fo rm ad o s po r 
lig ação  de  h id rogênio  fo ram  ob tidas'”'. E sta  b anda  tam b ém  pode
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se r su p rim id a  em  um  so lv en te  bastan te  ap o ia r pela  p resença  de 
cátions (e .g ., A ad ição  de peq u en as q u an tid ad es de
U C IO 4 em  u m a  so lu ç ão  e té re a  do co m p o s to  2  causou  um  
d e c ré sc im o  d a  b a n d a  em  826  nm , ao  q u a l s e g u iu -se  o  
ap arec im en to  d e  u m a banda em  555 nm , d ev id o  à fo rm ação  de 
um  co m p lex o  co ran te -c á tio n ''“ . Foi tam bém  o b se rv ad o  q u e  a 
ad ição  de  sa is  de  am ôn io  qua te rn ário s (BU4N C IO 4 e Bu4N B r) 
em  um a so lu ção  do co m p o sto  2  em  ben zen o  lev a  à  form ação  
de  com plexos fo rtem en te  assoc iados en tre  a  be ta ín a  e  os cátions 
te t r a a iq u il - a m ô n io ’ '.  O s c o m p le x o s  são  e v id e n c ia d o s  p e lo  
d ecrésc im o  g rad u a l d a  in ten sid ad e  da b anda  de abso rção  em  
=  820  nm  até  a sua au sên c ia  to ta l, s im u ltan eam en te  ao 
a p arec im en to  de  um a nova  b anda  de abso rção  = 650-660  
nm ). E sta  b an d a  deve  co rresp o n d er ao aparec im en to  do  co m p le ­
xo cátion -co ran te-’‘. O  efe ito  h a locrôm ico  do s p irid in io -fen o ia- 
to s a ssem elh a-se  aos deslo cam en to s análogos ob se rv ad o s q u a n ­
d o  se  a d ic io n a  um  so lv en te  m ais po lar às so lu çõ es do s co ran tes 
em  so lv en te s  o rg ân ico s  puros-“’'. Em am bos os casos dá-se o 
deslocam ento  hipsocrôm ico d a  banda de transferência  d e  carga do 
co ran te  sem  g ran d es m udanças na sua form a. A s curvas d os 
deslocam entos hipsocrôm icos induzidos pelos diferentes sais em  
um  dad o  so lv e n te , após um  aum ento  in ic ia l d o  va lo r do  
d eslocam ento  com  a  adição do  sal, tendem  ou chegam  a um  
patam ar para concentrações salinas mais altas*'’-
D e to d as e s ta s  o b se rv açõ es co n clu i-se  q u e  o  h a lo c ro m ism o  
dos c o m p o s to s  p ir id in io fen o la to s  dev e  re f le tir  p e rtu rb a çõ e s  
ind u zid as p e lo  sal em  n ível m ic ro scó p ico , ou se ja , na  porção  
d o ad o ra  fe n ó lica  d a  betaína'*"'. Pôde-se  en tão  es tab e lece r um  
m o d elo  de  h a lo c ro m ism o  para  as so luções sa lin as dos p irid in io ­
fen o la to s . E s te  m odelo  leva em  consid eração  0 fa to  de q u e  é  
e stab e le c id a  u m a  co m p etição  en tre  0 so lv en te  e  0 co ran te  (n a  
su a  m etad e  fe n ó lica ) pe lo  cá tio n  após u m  sal se r ad ic io n ad o  a 
u m a so lu ção  do p irid in io fen o la to . A c o m p e tição  dep en d e  d a  
in te ração  das trê s  e sp éc ies  p resen tes'” . T rê s  caso s ex trem os 
podem  se r  co n sid erad o s: a) u m a in te ração  fo rte  d o  so lv en te  
com  o g ru p o  fen o la to  (ap lica -se  quando o  so lv en te  é  p ró tico  
p o lar, co m o  a  ág u a  ou o m etano l); b) u m a  in te ração  fo rte  do 
so lv en te  com  o cá tio n  (p o d e  se r  ap licado  q u an d o  0 so lv en te  é  
p ró tico  e  so lv a ta  m uito  bem  cátions); e  c) in te raç õ e s  fracas do  
so lv en te  com  o g ru p o  fen o la to  e do so lv en te  co m  o  cátion  
(ap lica -se  p a ra  um  so lv en te  com o a a c e to n a )^ .
V a le  r e s s a l ta r  aq u i q u e  e s te  m o d elo  c o n s id e ra  e s se n c i­
a lm en te  in te raç õ e s  em  n ível m ic ro scó p ico , m as e fe ito s  halo - 
c rô m ico s n ão -esp ec íf ico s  resu ltan tes  de  m u d an ças in d uzidas 
pelo  sal a d ic io n ad o  n a  e s tru tu ra  do so lv en te  não p o d em  ser in ­
te iram en te  ex c lu íd o s^“- P o d e-se  a firm ar a in d a  q u e  é d ifíc il 
e s tab e le c e r u m a  fro n te ira  n ítid a  en tre  estas  duas abordagens 
m encionadas-“'^. P a rece , en tre tan to , seguro  a firm ar q u e  0 fen ô ­
m en o  d o  h a lo c ro m ism o  de  p ir id in io fe n o la to s  re fle te  p ra ti­
cam en te  e fe ito s  e sp ec ífico s  d e  asso c iação  c o ran te -cá tio n . O  
trab a lh o  re ce n te  de  K reevoy  e  Binder^^ ten ta  q u an tif ica r e sta  
a sso c iação  e n tre  Li'^ e  a  b e ta ín a  2  em  ace to n itr ila , m ed ian te  
um a an á lise  m atem á tica  dos esp ectro s do  co ran te  em  p resença  
d e  q u an tid ad es  c rescen te s  de  sa l em  so lução . O u tro s  co ran tes  
so lv a to c rô m ico s  que  in co rp o ram  0 g rupo  d o a d o r fen o la to  tam ­
bém  ex ib em  um  co m p o rtam en to  halocrôm ico , com o é 0 caso  
d e  m ero c ian in as  com o os com postos 6-’'’ e  7-'’’ , a lém  da  be ta ína  
S-“**, p ro p o sta  p o r U ed a  e S ch e lly  com o u m a  so n d a  pequena  
para  o estu d o  de  s istem as micelares-'''-^.
h istó rico  pela sua  u tilização , d e sd e  a  an tig u id ad e , co m o  bases 
de inúm eros p igm entos.
C H ,- N
6: X = C 





B erg erh o ff e  W underlich^'" iso laram  em  form a c ris ta lin a  um a 
série  de  co m p lex o s m etá licos do s co rre sp o n d en tes  fen o la to s , 
d e te rm in a n d o  su a s  e s tru tu ra s  p o r  d if ra ç ã o  d e  ra io s -X . A 
varied ad e  de co res ob tid as p ara  e s te s  c ris ta is , a sso c iad a  ao  c o ­
n h e c im e n to  in e q u ív o c o  de  su a s  e s tru tu ra s , i lu s tra m  s o b e ­
jam e n te  a im p o rtân c ia  do  fen ô m en o  do  h a lo c ro m ism o , re g is ­
trado j á  po r V itrúv io  e P lín io  n a  R o m a antiga .
C abe  fin alm en te  a pe rg u n ta  q u a n to  a  g en era lid a d e  do  co m ­
p o rtam en to  h a lo c rô m ico . C o ra n te s  so lv a to c rô m ic o s  q u e  não 
possuem  um  gru p o  feno la to  c ap a z  d e  co m p lex ação  com  um  
cátion  podem  a in d a  ex ib ir u m  c o m p o rtam en to  h a lo c rô m ico ?  A 
resp o sta  é  a firm ativa. C om plexos in o rg ân ico s co m o  5  têm  seus 
espectros a lte rados pela  ad ição  d e  cá tio n s ao m eio . O  com plexo  
q u a d ra d o  p la n a r  b is ( te t ra m e ti le t i le n o d ia m in o )b is (a c e t i la c e -  
tonato) cobre  (II) reg is tra  d e s lo cam en to s  em  su a  b a n d a  so lva to - 
c rô m ica  na  reg ião  v isível em  p re sen ç a  de sa is. N este  caso , 
en tre tan to , é a  com p lex ação  co m  0 ân ion  a  re sp o n sáv e l p o r 
e s ta s  a lte ra ç õ e s  e s p e c tro sc ó p ic a s ,  0 q u e  n o s  le v a  a u m a  
d istin ção  en tre  d o is tipos de  h a lo c ro m ism o , ca tiô n ic o  co m o  em
2 e 5, e  aniônico-''*’.
F in a lm en te , m esm o quan d o  u m a  co m p lex ação  co m  um  sal 
não parece  ó b v ia , a  ad ição  de  um  e le tró lito  a  u m a  so lu ção  de 
um  c o ra n te  so lv a to c rô m ic o  p o d e  e v e n tu a lm e n te  p ro v o c a r  
a lte raçõ es esp ec tra is  im p o rtan te s . Isto  pode se r d em o n s trad o  
para  0 co ran te  11, in tro d u z id o  recen tem en te  po r E ffen b e rg er '’’ 
com o in d icad o r para  m ed idas d e  d ip o la rid ad e -p o la riza b ilid ad e  
Jt* de  so lven tes.
(Me)2l •NOj
C o ra n te s  h a lo c rô m ic o s  q u e  p o deriam  se r  in c lu íd o s  n esta  
fam ília  são  a a liz a rin a  9  e a p u rpurina  10, de e sp ec ia l in te resse
11
A ad ição  dc  lodoio dc  sód io  a .soluções d e  11 em  n -bu tano l 
d e s lo ca  ba to c ro m icam en te  a  b an d a  d e  tran sfe rên c ia  de  carg a , o 
que pode  se r ju s tif ic ad o  pela  e stab iliz aç ã o  c re sc e n te  do  estado  
ex citad o  m ais p o lar do co ran te  p e la  p resen ça  do  e le tró lito '’".
COMPOSTOS CROMOIONÓFOROS
A desco b erta , p o r P edersen , d os é te res  co ro a  e  os estu d o s 
re lac io n ad o s  com  a  su a  h a b ilid a d e  em  fo rm ar co m p le x o s '''’ 
lev a ram  ao flo resc im en to  da  q u ím ic a  su p ra m o le c u la r '’'*. O s 
é te res co ro a  fazem  a  co m p lex ação  se le tiv a  d e  cá tio n s e  podem  
a inda  re a liz a r  a  co m p lex ação  e n a n tio sse le tiv a  d e  su b s tra to s  
o p ticam en te  a tiv o s '’-’. A id é ia  d e  se  a d ic io n a r u m a  u n id ad e  
c ro m o fó rica  à  estru tu ra  dos é te res  co ro a  levou  ao  su rg im en to  
de u m a  no v a  c la sse  d e  c o ran tes  co n h ec id o s c o m o  c ro m o io - 
n ó fo ro s '’'’. C om  es te s  c o ra n te s , a  c o m p le x aç ão  s e le t iv a  de  
cátions pode se r  aco m p an h ad a  v isu a lm en te  p o r u m a  m udança  
de co r na  m esm a m olécula. D ife ren tes  íons a lca lin o s e  a lcalino - 
te rrosos causam  m udanças de c o r  d ife ren tes , se n d o  n o rm al­
m en te  o b se rv ad o s efe ito s s ig n if ic a tiv o s  com  c á tio n s  q u e  se  
a ju s ta m  se le tiv a m e n te  d e n tro  d a s  u n id a d e s  é te re s  c o ro a '’’ . 
A ssim , por ex em plo , 0 c ro m o io n ó fo ro  12 em  a ce to n itr ila  so fre  
d eslo cam en to  h ip so c rô m ic o  e a b a ix am en to  da  ab so rtiv id a d e
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m o la r  de  su a  b a n d a  s o lv a to c rô m ic a  na  p re se n ç a  d e  ions 
a lcalinos e a lcalino-terrosos^’*'. E n tre  os ions m etálicos a lcalinos, 
0 Na'^ p rovoca  um  d e s lo ca m e n to  m aio r = 30,5 nm )'’*'.
C om  0 c ro m o io n ó fo ro  13 em  ace to n itrila , o b se rv a-se  que  o 
deslo cam en to  h ip so c rô m ic o  m ais  p ro n u n c iad o  en tre  os íons 
a lca lin o s acon tece  com  o íon  K* (A^max =  95 nm )“ . O s íons 
a ic a l in o - te r ro so s  s e m p re  c o n d u z e m  a d e s lo c a m e n to s  m ais  
p ro n u n c iad o s que  os ío n s a lca lin o s . C o n c lu i-se  que o a ju s te  do 
cátion  à  cav id ad e  do é te r  c o ro a , e  a in te ração  do íon com  o 
c ro m ó fo ro , são ju n ta m e n te  im p o rtan te s  na  d e te rm in a çã o  da 




R eich ard t e  co l. re ce n te m en te  sep ara ram  o h a locrom ism o  
ap resen tad o  p e lo s p ir id in io fen o la to s  em  d o is tipos: h a lo c ro ­
m ism o  gera l, m o strad o  p e lo s co m p o sto s 1 -3  e  o ha lo c ro m ism o  
c á tio n -se le tiv o ^ ’'-™. A s ín te s e  d a  s é r ie  d e  b e ta ín a s  1 4 a -c  
dem o n stro u  q u e  cad a  u m  d o s  co m p o sto s d a  série  com plexa  
p re fe re n c ia lm e n te  co m  u m  c á tio n , ou  se ja , a co m p lex ação  
d ep en d e  do ra io  iô n ico  d o  cá tio n  q u e  m elh o r se  a ju s ta  ao é te r 
coroa^*. A ssim , p o r ex em p lo , a  so lução  v io le ta  da  b e ta ín a  14b  
em  ace to n itr ila  to m a  u m a  co lo ra çã o  v e rm e lh a  carm im  se  a  e la  
é  a d ic io n a d o  io d e to  d e  p o tá s s io , o u  se ja , o c o rre  um  
deslo cam en to  h ip so c rô m ic o  de  59 nm™. C om o as m udanças de 
co r in duzidas p e lo s c á tio n s  p odem  se r fac ilm en te  v e rificad as 
p e lo  o lh o  h u m a n o , o s  a u to re s  s u g e r ira m  o u so  d e s te s  
c ro m o io n ó fo ro s c o m o  in d ic a d o re s  d e  cá tions.
funções é s te r’ -. O  c o ran te  m o stro u  u m a a lta  se le tiv id a d e  para  
0 Na*. K irsch k e  e co l.’ -’ s in te tiza ram  recen tem en te  co m postos 
c ro m o io n o fó rico s  do tipo  a r ilazo b u ten o a to  q u e  são  se le tiv o s 
para  o L i* .
M u ito s  c ro m o io n ó fo ro s  e s tã o  se n d o  s in te t iz a d o s  co m  o 
o b je tiv o  d e  se rem  tes tad o s co m o  sen so res d e  ío n s m etá lico s 
a lca lin o s  em  fib ras  ó p tic a s’'’’’ '"’. E stes  c o m p o s to s  d ev em , en tre  
ou tro s re q u is ito s , a p rese n ta r  a lta  se le tiv id ad e  p a ra  o cá tio n  a 
se r  d e te c ta d o , c o m p a ra tiv am e n te  com  o u tro s cá tio n s  co m u - 
m en te  p re sen te s  em  am o stra s  a  serem  a n a lisad a s’ ’.
CONSIDERAÇÕES FINAIS
A  d é ca d a  p assad a  a ss is tiu  a  um  c rescen te  in te resse  pelo  
fen ô m en o  d o  h a lo c ro m ism o  de co ran tes , o q u a l é  ap aren tad o  
com  0 c o m p o rtam en to  m ais b em  e s tu d ad o  do  so lv a to c ro m ism o  
d estes  co m p o s to s . P a ra le la m en te  a  u m a m e lh o r co m p reen são  
d aq u e le  fen ô m en o , ap licaçõ es in te ressan te s  c o m eça ram  a ser 
d e sc rita s , re lac io n ad as  com  o tem a  m ais am p lo  d a  q u ím ica  de 
sa is  em  so lu ção . A  p o ss ib ilid a d e  de  aco m p an h am en to  v isua l de 
p ro cesso s q u ím ico s  en v o lv en d o  e sp é c ies  iô n ica s a trav és  de  sua 
in te ração  com  co ran tes  o fe rece  um  am plo  leq u e  d e  ap licaçõ es . 
A ssim , desde  a sim ples detecção específica  de  íons metálicos®"’-'’, 
p a ssan d o  p e la  s ín tese  d e  n o v o s co n d u to re s  o rg â n ic o s’“’, ou  pelo  
d e se n v o lv im en to  de co ran tes  q u e  p ro p o r-c io n em  a d is tin ção  
v isu a l d e  ío n s  am ó n io  o p tic a m e n te  a tiv o s” , ou  de e sp éc ies  
q u ira is  a s s o c ia d a s  a ío n s  a lc a l in o s ’ ''*, to d a  u m a  g a m a  d e  
p esq u isa s  ex c itan te s  vem  se  d esen v o lv en d o , re la c io -n a d as  com  
os co m p o rtam en to s desc rito s  n esta  rev isão . N o  cam p o  b io lóg ico  
o u  m e c a n ís t ic o ,  o d e se n v o lv im e n to  d e  m o d e - lo s  q u e  
rep ro d u zam  o p apel do s cá tio n s  a lca lin o s ou  a ica lin o -te rro so s , 
p e la  su a  c a p a c id a d e  d e  in d u z ir  t ra n s fo rm a ç õ e s  q u ím ic a s ’ '-*, 
en co n tra  p a ra le lo  n o  d esen v o lv im en to , na p e sq u isa  de  novos 
m ate ria is , d e  co ran tes  io n ó fo ro s cu jo  fo to c ro m ism o  p o d e  ser 
co n tro lad o  p o r  cá tio n s em  solução*'“. A  d e sc o b e rta  d e  novos 
s is tem as h a lo c rõ m ico s  e  su a  u tilização  em  u m a  v a ried ad e  de  
p ro cesso s  c o n stitu i assim  u m a  á rea  de  p e sq u isa  com  am plas 
ra m ifica çõ e s  e  ap licaçõ es fu tu ras .
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